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Vorwort 


Das vorliegende Buch entstand als Begleitbuch zur Sendereihe Chemie im ZDF-Studienprogramm. 
Es hat somit eine doppelte Aufgabe zu erfüllen. Zum einen soll es im Medienverbund das entschei- 
dende Gegenstück zum Bildhaften der einzelnen Sendefolgen sein, zum anderen muß es auch unab- 
hängig von zeitlich festgelegten Sendungen das Erarbeiten eines zusammenhängenden Bildes der 
Chemie ermöglichen. 

Die zunächst eher technischen Gründe, die dafür sprechen, jeweils eine begrenzte Anzahl Sen- 
dungen (13er Blöcke = 1 Sendung pro Woche über ein Vierteljahr) in einem Block zu produzieren, 
haben natürlich Konsequenzen für das didaktische Konzept auch des Mediums Buch. Andersalsin 
Schulen und Hochschulen, wo die Beschäftigung mit wenigen Wissenschaften oder einer einzigen 
zur zeitlichen Hauptbeschäftigung werden kann, haben viele Menschen zwar ein gewisses Interesse 
für Chemie, häufig aber nur ein Interesse für sie direkt betreffende Teilprobleme. Sie werden oftein- 
fach nicht die Zeit aufbringen, dem großen Konzept eines Lehrbuchs der Gesamtchemie zu folgen. 
Die Blockbildung aus je 13 Fernsehsendungen hätte nun dazu verleiten können, Bücher zu schrei- 
ben, die die Chemie, jeweils ein Stück des Weges zunehmender Erkenntnis entlang, einfach zer- 
schneiden - mitdem unangenehmen Nebeneffekt, daß man das zweite nichtohne das erste verstehen 
kann. Hier setzt nun gerade unser Versuch einer neuen Art der Chemiedarstellung an. 


Jedes Begleitbuch zum Studienprogramm, so auch dieser zweite Band, überspannt die gesamte 
Chemie jeweils unter einem bestimmten Aspekt. Der erste Band untersucht die Chemie nach Struk- 
tur-Eigenschafts-Zusammenhängen. Dabei ist das Bild vom einzelnen Atom noch undifferenziert; 
die Zusammenlagerung von Atomen in hochregelmäßigen Kristallen bis hin zu den komplexen bio- 
logisch bedeutsamen Molekülen ist die Basis für die Erklärung von Funktionen. 


Ein der Chemie ebenso eigentümlicher, ganz anderer Grundgedanke bildetden Rahmen für das vor- 
liegende Buch: Die Elektronenstruktur der Atome ist verantwortlich dafür, wie sie sich chemisch ver- 
halten. Eigenschaften und Reaktionen chemischer Systeme zu verstehen und die unendliche Vielfalt 
zu ordnen, erfordert die Kenntnis, was eigentlich die Verteilung von Elektronen in Atomen und 
Atomverbänden bestimmt. 


Der Grundgedanke, warum und wie schnell chemische Reaktionen ablaufen, Thermodynamik und 
Kinetik chemischer Systeme, wird schließlich der dritte allgemeine Aspekt sein, der in einer wei- 
teren Folge von Sendungen und einem Begleitbuch ein wiederum anderes Abbild der gesamten 
Chemie erzeugen soll. 


Mit diesem didaktischen Konzept, das aufrelativ knappem Raum jeweils ein zusammenhängendes 
Bild der Wissenschaft Chemie liefert, hoffen wir alle diejenigen anzusprechen und für eine faszinie- 
rende Wissenschaft zu begeistern, die nicht erst nach einem trockenen systematischen Studium aller 
Aspekte der Chemie Zugang zu den wirklich interessanten Bereichen erlangen wollen. 


Das Recht dazu haben nicht nur Studienanfänger, sondern vor allem auch diejenigen, die aus Lieb- 
haberei oder anderen Gründen in die Chemie tiefer hineinriechen wollen. 


Volker Buß 
Heindirk tom Dieck 
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Einleitung 


Der vorliegende zweite Teil der „Einführung in die Chemie” stellt vom Konzept her 
eine Fortsetzung des ersten Teils dar, doch gilt für ihn wie für den korrespondierenden 
zweiten Block des „Studienprogramms Chemie”, daß er völlig unabhängig vom ersten 
Teil ist und auch unabhängig von diesem als Einstieg in die Chemie benutzt werden 
kann. Dies ist nur scheinbar ein Widerspruch. Beide Bände verfolgen dasselbe Ziel: 
die uns umgebende stoffliche Welt und ihre Veränderungen an Hand bestimmter 
Modellvorstellungen zu beschreiben, aber sie gehen dabei verschiedene Wege. Es er- 
scheint sinnvoll, an dieser Stelle noch einmal kurz die Gedanken zusammenzufassen, 
von denen die Autoren bei der Gestaltung des ersten Blocks des „Studienprogramms 


Chemie” geleitet waren. 


Atome als Kugeln - die einfachste Modell- 
vorstellung 


Ein erstes Ziel war, so schnell und so direkt wie möglich 
aufexperimentellem Wege den Atombegriffeinzuführen. 
Von dem gängigen Weg über die Gesetze der konstanten 
und multiplen Proportionen, also gleichsam über Schwefel 
und Eisen, wurde bewußt abgewichen. Sie wählten statt- 
dessen eine viel plastischere Methode, nämlich die 
Röntgenstrukturanalyse eines typischen Salzes, von 
Kochsalz nämlich, um eine Vorstellung über die Größe 
der Atome und ihre Anordnung in der Materie, speziell 
in den Salzen, zu geben. Mit der Annahme: im Kochsalz 
sind die atomaren Bausteine elektrisch geladen, also 
Ionen, läßt sich sofort die regelmäßig abwechselnde 
Anordnung der beiden Bausteinsorten im Kristallgitter 
begründen. Man sieht ferner ein, warum für die Salze 
typisch ihre Sprödigkeit und ihre vergleichsweise hohen 
Schmelztemperaturen sind. 

Auch bei der Zerlegung von Kochsalz in seine Bestand- 
teile wurde vom üblichen Weg abgewichen. Das Salz 
wurde nicht in Wasser gelöst und mit dieser Lösung 
anschließend eine Elektrolyse durchgeführt. Stattdessen 
werden die Kräfte, die die Ionen im Kristallgitter zu- 
sammenhalten, durch Wärmeenergie, das heißt einfache 
Temperaturerhöhung, überwunden und das Chlor und 


das Natrium durch die Elektrolyse der Salzschmelze 
gewonnen. Auf diese Weise kann man auf die Rolle des 
Wassers und die nicht ganz durchsichtigen Verhältnisse 
bei der Entladung an den Elektroden verzichten und 
sich auf die eigentlichen Ladungsträger, die Natrium- 
und Chloridionen, ihr Verhalten im elektrischen Feld 
und die in diesem Fall sehr einfachen Elektrodenprozesse 
konzentrieren. 

Die beiden Produkte dieser Reaktion, Natrium und Chlor, 
stellen typische Vertreter der beiden Elementkategorien: 
Metalle und Nichtmetalle dar; an ihnen werden die 
zwei anderen Bindungsarten diskutiert, die neben der 
Ionenbindung der Salze eine hervorragende Rolle 
spielen: die metallische Bindung im Metallgitter und die 
kovalente oder Atombindung, die zu abgeschlossenen 
Molekülen führt, wie beispielsweise im Chlor. 

Bei den Metallen wird der Gedanke des Elektronengases 
eingeführt, in das die Atomrümpfe eingebettet und durch 
das sie untereinander gebunden werden. Auf die Beweg- 
lichkeit dieses Elektronengases lassen sich zwanglos die 
beobachtbaren Eigenschaften der Metalle zurückführen: 
ihre Duktilität und ihr Metallglanz, ihre vergleichsweise 
niedrigen Schmelzpunkte und ihre gute Leitfähigkeit für 
Wärme und für den elektrischen Strom. Allerdings erst 
beim Chlor wird der Versuch unternommen, den Grund 
dafür anzugeben, warum die Elektronen nicht, wie die 
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"N gleichfalls elektrisch negativ geladenen Chloridionen im 

() Natriumion Na Kochsalz, feste Gitterplätze einnehmen können. Dieser 
= Versuch kann auf der Grundlage der heute als allge- 

—Chlorion CI meingültig anerkannten Quantentheorie der Materie 
unternommen werden, einer Theorie, die ohne Zweifel 
die intellektuellen Fähigkeiten des Zuschauers und 
Lesers herausfordert, ohne die aber andererseits eine 
sinnvolle Beschreibung der Natur den Autoren jedenfalls 
nicht möglich erscheint. Es ist diese Stelle, die Ein- 
führung des Welle-Teilchen-Dualismus der Elektronen, 


+ 
b) ©) ® ® O—na an der wahrscheinlich die radikalste Abkehr vom gewohn- 
[=) 8 =) &-—-Elektron ten Lehrbuchstoff erfolgt. Andererseits muß jede Dis- 
©) ® O oO kussion der kovalenten oder der metallischen Bindung 
ohne dieses Denkmodell lückenhaft bleiben. 


8 8 >) 8 Entlang eher klassischen Gedankengängen verläuft die 
® O ® ® Entwicklung der folgenden Kapitel: die Gase, die die 
uns umgebende Atmosphäre aufbauen, das Wasser mit 
& + seinen so ungewöhnlichen Eigenschaften, die alle auf 
Na atomarer Ebene ihre Erklärung finden, und die Gesteine, 
Elektronengas oberflächlich besehen starre Strukturen, die dennoch 
einem ständigen Wandel unterworfen sind. 
Mit der Chemie des Kohlenstoffs schließlich beginnt der 
letzte Abschnitt. Er führt über die Besonderheit dieses 
Elements, seine Fähigkeit, stabile und dennoch flexible 
kettenförmige Strukturen auszubilden- schließlich zur 
Biochemie und wirft die Frage nach der Entstehung 
eines so komplizierten Apparats auf,wie ihn jeder lebende 
Organismus darstellt. 
Ein Gedanke durchzieht den gesamten ersten Teil des 


Abb. 1: Im Natriumchloridgitter (a) bewirkt die Anziehung der 
entgegengesetzt geladenen Ionen den Zusammenhalt des 
Kristallverbands. Im Natriummetall übernehmen Elektronen 
die Aufgabe der Chloridionen und halten die positiv geladenen 


Metallionen an ihren Gitterplätzen (b). Dabei halten sie sich „Studienprogramms Chemie” und damit auch der „Ein- 
nicht an bestimmten Gitterpunkten auf, sondern erfüllen als führung in die Chemie”: die Vorstellung von Atomen 
Elektronengas den ganzen Raum zwischen den Metallionen (c). als starren mehr oder weniger unstrukturierten Kugeln, 
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flüssig gasförmig er 


Abb. 2: Strukturen von festem, flüssigem und gasförmigem Chlor. Im festen Chlorkristall besetzen die Chlormoleküle definierte 
Gitterplätze. Der kristalline Zustand zeichnet sich durch eine große, weiträumige Ordnung aus. Im flüssigen Zustand ist die Wechsel- 
wirkung der Chlormoleküle immer noch sehr groß, denn ihr Abstand voneinander ist, verglichen mit dem Kristall, nur wenig 
größer geworden. Es fehlt der Flüssigkeit aber jede Ordnung. Die Moleküle führen regellose Bewegungen durch, sind also nicht mehr 
an bestimmte Plätze gebunden. Im gasförmigen Zustand schließlich ist die Wechselwirkung der Moleküle fast vernachlässigbar klein. 
Die Moleküle eines Gases füllen jedes Volumen aus und werden nur durch die Wände eines Behälters daran gehindert, sich 
vollständig voneinander zu entfernen. In allen drei Aggregatzuständen sind Chlormoleküle deutlich voneinander zu unterscheiden. 
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Abb. 3: Strukturmodell von Eis (Kugel-Stäbchen-Modell) 


zwischen denen elektrische Kräfte, wie in den Salzen, 
aber auch gerichtete Bindungen wirksam werden können. 
Wie nach einem Baukastenprinzip lassen sich damit die 
unterschiedlichsten Strukturen aufbauen, und es er- 
scheint im Rückblick überraschend, auf wieviele Fragen 
dieses einfache Modell eine Antwort zu geben vermochte. 
Etwa, warum sich das Wasser - anders als die meisten 
übrigen Flüssigkeiten - bei Erstarren ausdehnt. Der 
Grund: das weitmaschige Gitter aus Wassermolekülen, 
das den Eiskristall aufbaut. Oder die unüberschaubare 
Vielfalt von Proteinstrukturen, in denen sich die Vielfalt 
der uns umgebenden Natur widerspiegelt. Der Grund 
dafür: die schier unerschöpflichen Möglichkeiten, die 
Bausteine der Proteine, nur etwa 20 verschiedene 
Aminosäuren, miteinander zu verknüpfen. 

Das also ist das Hauptanliegen des ersten Teils des 
Studienprogramms: den atomaren Aufbau der Materie 
zu vermitteln und das Vertrauen, daß alles Beobachtbare 
letztlich auf atomarer Ebene auch erklärbar ist. Aber 


Abb. 4: Struktur des Lysozymmoleküles 


daneben mußten natürlich viele Fragen unbeantwortet 
bleiben. Warum zeigen Chloratome eine so ausgeprägte 
Neigung, durch Aufnahme eines Elektrons in den 
elektrisch negativ geladenen Zustand überzugehen, wäh- 
rend für Natriumatome das Gegenteil der Fall ist: sie 
geben leicht Elektronen ab, um positiv geladene Ionen 
zu bilden. Oder, von wo im Atom kommen denn eigent- 
lich die Elektronen, die bei der Ionisierung abgegeben 
werden, und wo verbleiben sie im Atom, wenn es 
zusätzliche Elektronen aufnimmt, etwa bei der Bildung 
eines Anions. Diese Fragen lassen sich nur beantworten, 
wenn man das bisherige grobe Bild des Atoms aufgibt 
und sich näher mit dessen innerer Struktur beschäftigt. 


Von der Elektronenhülle zum Periodensystem 


Der Aufbau eines Atoms, die Entwicklung desmodernen, 
quantentheoretisch begründeten Atommodells, steht, 
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nicht nur optisch, im Mittelpunkt dieses zweiten Teils 
der „Einführung in die Chemie”. Der Weg dorthin führt 
über eine ganz erstaunliche Entdeckung: Das Element 
Natrium hat Verwandte, Elemente also, die sich chemisch 
ganz ähnlich, zum Teil zum Verwechseln ähnlich ver- 
halten wie das Natrium. Und auch das Chlor steht nicht 
allein da: sein Streben, durch Aufnahme von Elektronen 
in den elektrisch einfach negativ geladenen ionischen 
Zustand überzugehen, teilt das Chlor mit einigen andere- 
ren Elementen. Gemeinsam bilden sie die Familie der 
Halogene, der Salzbildner. 

Das Ziel dieser ersten Kapitel ist, diesen Familien- 
charakter der chemischen Elemente an Hand von vier 
Beispielen deutlich zu machen. Wer bisher nicht wußte, 
wie Natrium aussieht, erfährt es hier, allerdings gleich 
im Verbund mit den übrigen Alkalimetallen. Und auch 
das Chlor wird wieder vorgestellt, und zwar gleich als 
Mitglied einer Elementfamilie. Insofern, sagten wir ein- 
gangs, kann dieses Buch auch unabhängig vom ersten 
Teil benutzt werden. Wer neugierig geworden ist und 
wissen möchte, worauf die Verwandtschaft der verschie- 
denen Elemente im letzten beruht, findet, beginnend 
mit dem Kapitel 4, darauf eine Antwort. Ohne auf die 
ohnehin knappe Darstellung des ersten Teils zurückzu- 
greifen, wird die duale Natur der Elektronen - zugleich 
Teilchen und Welle - vorgestellt. Daraus, und aus 
gewissen Eigenschaften stehender Wellen, wird die An- 
ordnung der Elektronen in den Atomen, als verschmierte 
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Wolken elektrisch negativer Ladung in der Atomhülle, 
abgeleitet. Als Folge sich wiederholender Elektronen- 
zustände ergibt sich aus dieser Beschreibung fast zwangs- 
läufig das Periodensystem der Elemente, die vollständige 
Auflistung der chemischen Elemente nach ihrer Fami- 
lienzugehörigkeit. 

Das Periodensystem der Elemente ist der zweite Pfeiler, 
auf dem diese „Einführung in die Chemie” ruht. Wie 
sich die Eigenschaften eines Elements aus seiner Stellung 
in diesem System ableiten lassen und wie sich die 
Qualität der chemischen Bindung in Abhängigkeit der 
Stellung der beteiligten Elemente im Periodensystem 
ändert, das versuchen die anschließenden Kapitel zu 
zeigen. Weil man beim Lesen in diesem Buch das 
Periodensystem der Elemente sehr häufig vor Augen 
haben sollte, finden Sie auf der letzten Seite dieses 
Buches noch ein erweitertes Periodensystem. Zusammen 
mit dem Orbitalbesetzungsschema und den Werten 
einiger physikalischer Konstanten auf der Rückseite des 
Periodensystems ist das letzte Blatt, wenn man es heraus- 
schneidet, als informatives Lesezeichen nützlich. 

Den Abschluß bildet eine Diskussion der Metalle und 
der organischen Farbstoffe, zweier Verbindungsklassen, 
die sehr zu Unrecht normalerweise in grundsätzlich 
getrennten Sparten der Chemie behandelt werden, in der 
anorganischen und in der organischen Chemie. Dies 
Beispiel zeigt besonders deutlich, wie notwendig ein 
Überdenken der Lehr- und Lerninhalte geworden ist. 


Die Alkalimetalle 


Das Natrium ist ein Metall mit einer Reihe außergewöhnlicher Eigenschaften. Es ist so 
weich, daß man es bequem mit einem Messer schneiden kann. Die frische Schnittfläche 
zeigt einen silberweißen Metallglanz, der aber an der Luft schnell verschwindet. Natrium 
ist nämlich so reaktiv, daß es schon bei Zimmertemperatur mit dem Sauerstoff der 
Luft reagiert. Auch mit Wasser setzt sich das Element in einer heftigen Reaktion um, 
so daß Natrium unter Petroleum aufbewahrt werden muß. Aufsehen erregt hat das 
Natrium besonders in der letzten Zeit bei der Diskussion um die Sicherheit von 
Kernreaktoren. Dort nämlich wird das Metall - wegen seines niedrigen Schmelzpunktes 
besonders als Legierung mit anderen Metallen und wegen seiner guten Wärmeleit- 
fähigkeit - als Kühlmittel eingesetzt. 

Mit all seinen Eigentümlichkeiten ist das Natrium jedoch kein Einzelgänger unter den 
chemischen Elementen. Im folgenden wird gezeigt, daß das Natrium vielmehr Mitglied 
einer ganzen Familie von chemischen Elementen ist - den Alkalimetallen. Was diese 
Elemente miteinander verbindet, aber auch, worin sie sich unterscheiden, steht im Mittel- 


punkt dieses Kapitels. 


Soda und Pottasche 


Beim Verbrennen von Pflanzenteilen - Holz, Äste, 
Blätter, Wurzeln - bleibt schließlich ein kleiner Rest 
zurück, grauweißliche oder braune Asche. Man nennt 
dies auch die mineralischen (oder anorganischen) Be- 
standteile der Pflanze. Die organische Materie ist über- 
wiegend zu Wasser und Kohlendioxid verbrannt. Woraus 
besteht nun diese Asche von Landpflanzen? Durch 
mehrmaliges Auslagen mit heißem Wasser, Filtrieren, 
Abdampfen usw. erhält man als leichtestlöslichen Be- 
standteil eine weiße, eher krümelige als kristalline, salz- 
artige Substanz, die eben nach diesem altertümlichen 
Darstellungsverfahren - Auslaugen von Landpflanzen- 
asche in großen Töpfen - den Namen „Pottasche” erhielt. 
Diese hieß bei den Arabern al gili, woraus bei dem 
berühmten Arzt Paracelsus (16. Jh.) alcali wurde. Damit 
wurde das Wort zum Ursprung für zahlreiche wichtige 
chemische Begriffe, die weiter unten noch erklärt werden. 


Ein ähnliches weißes Salz erhält man beim Veraschen 
von Salzpflanzen, zum Beispiel von Seetang. Auch hier 
ist das Wort ein Zeugnis für die alte chemische Kunst 
der Araber. Soda wurde nämlich besonders an den 
spanischen Küsten durch Veraschen des Seesalzkrauts 
- salsola soda - als Heilmittel gegen Kopfweh gewonnen. 
Und Kopfweh heißt arabisch „sudae”. 

Beide Salze zeigen viele chemisch ganz ähnliche Reak- 
tionen, daher wurden sie auch früher nicht immer scharf 
auseinander gehalten. Doch es gibt ein einfaches Unter- 
scheidungsmerkmal, das mit den inneren Eigenschaften 
der beteiligten Atome zusammenhängt. 

Bringt man Proben der Verbindungen in eine nicht 
leuchtende Flamme (z. B. Gasflamme mit seitlicher 
Luftzufuhr zur besseren Verbrennung), wird die Flamme 
gelb gefärbt. Diese gelbe Flamme ist typisch für alle 
Natriumverbindungen. Auch beim Einstreuen von etwas 
Kochsalz, Natriumchlorid, in eine Gasflamme beobachtet 
man das. Alle nicht ganz sauberen Stoffe aus unserer 
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normalen Umwelt enthalten aber wegen der Häufigkeit 
von Natrium eben Spuren dieses Elements, die zur 
Verfärbung der Flamme ausreichen. Auch das aus 
Pflanzen gewinnbare Salz Pottasche enthält nach der 
Flammenfarbe also etwas Natrium. Um dieses störende 
Begleitelement auszuschalten, kann man die gelb er- 
scheinende Flamme durch eine blaue Glasscheibe, am 
besten durch ein Kobaltglas, betrachten. Ein blaues Glas 
absorbiert nämlich gelbes bis orangefarbenes Licht 
(Komplementärfarbe), läßt aber andere Farben, beson- 
ders blaues Licht, gut durchtreten. Die durch Pottasche 
erzeugte Flammenfarbe wird, durch ein Kobaltglas be- 
trachtet, nicht ausgelöscht. Es bleibt ein fahles, violettes 
Leuchten übrig, während das strahlende Gelb der durch 
Soda gefärbten Flamme vollständig verschwindet. Es 
gelingt so der Beweis, daß in Pottasche ein anderer 
chemischer Stoff vorhanden sein muß. Dieser andere 
Stoff ist Kalium, ein chemischer Verwandter des 
Natriums. 

Solche Flammenfärbungen sind eine einfache und 
äußerst empfindliche Nachweismethode für bestimmte 
chemische Elemente. Alle Natriumverbindungen färben 
die Flamme gelborange, reine Kaliumverbindungen fär- 
ben sie schwach violett. Mit Kobaltglas kann man 
Natrium und Kalium nebeneinander nachweisen. Das 
Glas ist also ein erstes analytisches Instrument. Für die 
Bestimmung von Elementen über die Flammenfarben 
kann man sich allerdings einer sehr viel genaueren, 
hochentwickelten Methode bedienen - der Spektro- 
skopie. Während viele chemische Elemente durch 
charakteristische schwerlösliche Niederschläge in be- 
stimmten chemischen Reaktionen nachgewiesen werden 
oder auch durch Bildung farbiger Verbindungen, kommt 
beides für Natrium und Kalium kaum in Frage. Sie sind 
nämlich auch darin ähnlich, daß fast alle ihre Verbin- 
dungen recht gut löslich und farblos sind. Daher ist die 
Spektroskopie für den Nachweis dieser Elemente uner- 
läßlich. 


Spektroskopie: Lichtbänder und Lichtlinien 


Das dem menschlichen Auge weiß erscheinende Licht 
ist ein Ausschnitt aus dem Spektrum elektromagnetischer 
Strahlung, dem sich zur energiearmen Seite das infra- 
rote, zur energiereichen Seite das ultraviolette Licht 
anschließt. Die verschiedenen Strahlungsarten haben 
zwar im materiefreien Raum (im Vakuum) die gleiche 
Geschwindigkeit (Lichtgeschwindigkeit ca. 300000 km/s 
= 3 - 108 m - srl), nicht aber in Materie selbst. Daher 
kann man ein Bündel weißen Lichts beim Durchttritt 
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durch ein Glasprisma in ein buntes Band von Spektral- 
farben auffächern sehen. Rote Strahlen ändern dabei 
am wenigsten, blaue am stärksten ihre Richtung. Jeder 
Lichtfarbe, also jedem Licht einer bestimmten Wellen- 
länge, ist daher in der Anordnung der Abb. I ein be- 
stimmter Ort auf dem Schirm S zugeordnet. Verwendet 
man an Stelle einer weißen Lichtquelle eine durch ein. 
Natriumsalz gelb gefärbte Flamme, sammelt das Licht 
in einem Kollimator und betrachtet das im Prisma 
dispergierte Licht mit einem Fernrohr, findet man eine 
ganz andere Farbverteilung; es zeigt sich nur eine hell- 
gelbe, scharfe Doppellinie. Die durch eine Natrium- 
verbindung zum Leuchten angeregte Flamme sendet 
also nur einen ganz kleinen Ausschnitt des sichtbaren 
Spektrums aus. 


Sammellinsen 


Abb. 1: Zerlegung des sichtbaren Lichts durch ein Glasprisma 
und Abbildung des entstehenden Spektrums auf einem Schirm. 


Abb. 2: Schema eines einfachen Gerätes zur Spektralanalyse. 
Zusätzlich zu Kollimator und Fernrohr kann über den dritten 
Arm eine Skala eingeblendet werden. 


Auch beim Spektroskopieren von Kaliumverbindungen 
finden sich nur wenige Linien, am deutlichsten ist die 
violette Linie zu sehen. Die Erfinder dieser Nachweis- 
methode, der Chemiker R. W. Bunsen und der Physiker 
G. R. Kirchhoff, begannen bald nach der Mitte des 
vorigen Jahrhunderts neue Elemente zu suchen. 
Chemisch verwandte Elemente sollten, ebenso wie 
Natrium und Kalium, einfache Spektrallinienmuster er- 
geben. Tatsächlich fanden sie im Dürkheimer Mineral- 
wasser zwei neue Elemente, denen sie die Namen 
Rubidium (rubinrot) und Cäsium (himmelblau, von lat. 


caesius) gaben, und zwar in Anlehnung an besonders 
charakteristische Spektrallinien, nicht wegen ihrer 
Flammenfarbe, die für Rubidium eher kaliumähnlich ist. 
Ein weiteres Element, das die Flamme charakteristisch 
färbt, ist Lithium. Dieses leichte Element ist in neuerer 
Zeit für die Kerntechnik sehr interessant geworden. Alle 
diese Elemente, bzw. ihre Verbindungen, zeigen nur weni- 
ge, scharfe Linien im Spektroskop. Diese Linien werden 
durch die chemische Umgebung nicht beeinflußt, 
müssen also mit der inneren Natur der Atome irgendwie 
im Zusammenhang stehen (vgl. hierzu Kap. 5 ff.). 
Tatsächlich hat gerade die Spektrosköpie die Grundlage 
für das Verständnis der verschiedenen Zustände eines 
Atoms und damit des Atombaus überhaupt gelegt. 
In Abb. 3 sind die Linienspektren der Elemente Lithium, 
Natrium, Kalium, Rubidium und Cäsium im sichtbaren 
Spektralbereich wiedergegeben. 


infra = 
rot rot orange gelb grün blau , 
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Abb. 3: Linienspektren von Lithium, Natrium, Kalium, Ru- 
bidium, Cäsium (untere Zeile: Wellenlänge in nm). 


Spektroskopische Methoden gehören heute zu den 
empfindlichsten Meß- und Analysemethoden überhaupt. 
Dabei gibt es Methoden, die Strahlung vom energiearmen 
Radiowellenbereich bis hin zu den härtesten Röntgen- 
und y-Strahlen benutzen, und es wird nicht nur - wie in 
der Abb. 3 skizzierten Apparatur - die Emission (ausge- 
sandte Strahlung), sondern auch die Absorption (aufge- 
nommene Strahlung), die Streuung oder die Reflexion 
gemessen. Vielleicht die wichtigste heute angewendete 
Analysenmethode für Metalle ist die Atomabsorptions- 
spektroskopie, die der Emissionsspektroskopie (Abb. 3) 
im Prinzip ähnlich arbeitet und mit der man über 
30 Elemente in Konzentrationen von 1 Teil in Millionen 
Teilen Wasser noch sicher (auch mengenmäßig) nach- 
weisen kann. 


Strukturverwandtschaft 
und chemische Verwandtschaft 


Die atomistische Struktur von Natriumchlorid, sein 
regelmäßiger Aufbau aus positiv geladenen Natrium- 
ionen und negativ geladenen Chloridionen (vgl. 1, Kap.3), 
kann man durch Beugung von Lichtwellen entschlüsseln, 
die eine Wellenlänge in der Größenordnung des Gitter- 
bausteinabstands besitzen. Diese höchst regelmäßige 
Anordnung findet sich im Habitus, der makroskopisch 
sichtbaren Form der Kristalle, wieder. Auch bei den 
Kristallen der Salze Lithiumchlorid, Kaliumchlorid, 
Rubidiumchlorid und Cäsiumchlorid finden sich würfe- 
lige Formen. Bedeutet das auch den gleichen inneren 
Aufbau? 

Mit Röntgenmethoden findet man für LiCl, NaCl, KcC1 
und RbCi ganz ähnliche Punktmuster. Abb. 4 zeigt 
Interferenzmuster von Natriumchlorid und Kalium- 
chlorid, die mit dem gleichen Röntgenlicht erhalten 
wurden. 


Abb. 4: Röntgenbeugungsbilder der Alkalihalogenid-Kristalle LiCl, NaCl, KClI, RbCl. Je kleiner der Abstand M+* - X” ist, desto 
weiter liegen die Punkte auseinander. Aus den Abständen entsprechender Punkte in diesen Mustern erhält man relative Werte 
V dm + -X”. Da die Kristalle kubisch sind, d. h. in allen drei Raumrichtungen gleichartig gebaut, sehen die Röntgenaufnahmen in den 
beiden anderen Richtungen, senkrecht zur hier aufgenommenen, genauso aus. 
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Abb. 5: Strukturen von Lithium- bis Rubidiumchlorid mit wachsender Größe des Kations (grau). 


Der kleinere Punkteabstand im Beugungsbild des durch- 
strahlten KClI-Kristalls bedeutet: Die Gitterbausteine 
haben einen größeren Abstand als im NaCl, denn bei 
gegebener Wellenlänge führen größere Abstände der 
Hindernisse zu kleineren Mustern (I., S. 22ff.). 

Da aber beidemal der negative Baustein das gleiche 
Chloridion ist, muß das Kaliumion größer sein als das 
Natriumion. Die genaue Auswertung der Röntgendaten 
für LiCl, NaCl, KCl und RbC1 ergibt für alle vier die 
gleiche Anordnung der Ionen mit wachsendem Abstand 
Kation-Anion von Li* bis Rb*. Aus einer Vielzahl 
solcher Messungen und der einfachen Annahme, daß 
sich zumindest im LiCl (mit dem relativ kleinsten 
Kation) die großen Chloridionen berühren, kann man 
die Radien der einzelnen Ionen ziemlich genau be- 
stimmen. Abb. 5 zeigt die Strukturen der Chloride; das 
Chlorid wurde dabei immer gleich groß gelassen. 


Das Radienverhältnis bestimmt den Gittertyp 


Die CI”-Ionen, die sich im LiCl und im NaCl berühren, 
werden durch die immer größeren Kationen zunehmend 
auseinandergerückt. Dadurch entstehen Hohlräume. 
Da aber in ionischen Verbindungen, die nur durch die 
elektrostatischen Kräfte entgegengesetzt geladener Teil- 
chen zusammengehalten werden, sich jedes Ion mit 
möglichst vielen ungleichnamig geladenen Ionen zu um- 
geben sucht, ist die Struktur des Natriumchlorid-Typs 
für sehr große Kationen nicht mehr optimal. In der 
Gruppe spektroskopisch ähnlicher Ionen ist Cäsium noch 
größer als Rubidium. In der Cäsiumchlorid-Struktur ist 
es von acht Anionen umgeben, in der NaCI-Struktur 
ist die Umgebungszahl, die Koordinationszahl, nur 6. 


Abb. 6: Struktur des Cäsiumchlorids und Vergleich der Koordinationspolyeder mit 6 und 8 Nachbarn. 
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Tabelle 1: Gitterparameter der Metallchloride Me*CI” (Abstände in 10710 m) 


Li Na K Rb Cs 
Ionenradius M*+ 0,60 0,95 1,33 1,48 1,69 
Abstand M*+-CI7 2,5 2,81 3,14 3,25 3,56 
Radienverhältnis 0,33 0,52 0,73 0,82 0,93 
Gittertyp NaCl NaCl NaCl NaCl CsCl 
(CsCl) 


Wenn sich die Anionen in der NaCI-Struktur berühren, 
bleibt eine Lücke übrig, in der maximal Teilchen mit 
dem Radius (2-1) rcı = 0.41 rcı Platz haben. In der 
Würfelanordnung der CsCI-Struktur ist die Lücke größer. 
Sie entspricht hier der Raumdiagonale des Würfels 
abzüglich 2 rc,. Die Raumdiagonale eines Würfels der 
Kantenlänge 1 ergibt sich zu „3. Da die sich berührenden 
Cl-Ionen in ihrem Durchmesser dcı = 2rcı der Kanten- 
länge des Würfels entsprechen, bleibt Platz für ein Kation 
der Größe (Y3-1) rcı = 0,73rc). Danach könnte man 
erwarten, daß bei einem Kation/Anion-Größenverhältnis 
zwischen 0,41 und 0,73 die NaCl-Struktur günstig ist, 
oberhalb 0,73 aber die CsCl-Struktur. Tabelle 1 gibt die 
Ionenradien, Gitterabstände, Radienverhältnisse und 
Gittertypen der MeCl-Salze an. 

Nach dem Radienverhältnis sollte auch Rubidiumchlorid 
bereits die CsCl-Struktur annehmen. Bei hohem Druck 
ist dies auch für RbCl gefunden worden. 


Bausteine auch der metallischen Gitter: 
Metallionen 


Der bisher wichtigste Unterschied der Alkalimetall- 
ionen M*+ ist nach dem Vorangegangenen ihre Größe, 
die sogar zu einer Änderung im Strukturtyp führt. Wie 
unterschiedlich sind die Strukturen der Metalle selbst? 
In Kap. 12 wird noch ausführlich beschrieben, weshalb 
Metallatome sich zu dreidimensionalen Kollektiven mit 
guter elektrischer Leitfähigkeit zusammenlagern. Sie 
versuchen dabei, sich mit möglichst vielen Metallatom- 
nachbarn zu umgeben. Die Strukturen von Metallen sind 
rechtähnlich; meistentsprechen sie dichtesten Packungen 
von Kugeln, in denen jedes Atom zwölf Nachbarn hat. 
Fast so dieht ist auch die Packung der Metallatome von 
Lithium bis Cäsium: jedes hat acht nächste Nachbarn. 
In Abb. 7 ist ein Ausschnitt aus diesem Metallgitter 
gezeigt. Die sogenannten Atomradien beziehen sich auf 
den metallischen Zustand, obgleich im Metall eigentlich 
nicht freie Atome sondern Ionen, umgeben von leicht 
beweglichen Elektronen, vorliegen (vgl. auch I, S. SO ff. 
und Kap. 12). 
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186 227 248 265 
Abb. 7: Ausschnitt aus dem kubisch-raumzentrierten Gitter 
eines Alkalimetalls und die metallischen Radien von Li, Na,K, 
Rb, Cs (1010 m). 


Bei den Metallen Li bis Cs ist die Atomanordnung und 
damit auch das Verhältnis von Kugel zu Lücke gleich: 
68% sind bei dieser Anordnung sich berührender Atome 
von den Kugeln ausgefüllt, 32% sind leerer Raum. Wenn 
ein Metall also schwerer als das andere ist, bezogen auf 
das gleiche Volumen, wenn es also eine höhere Dichte 
hat, so ist dies eine Eigenschaft der Atome selbst, nicht 
aber der Ausfüllung des Raumes durch die Atome. 
Aus einer Dichtebestimmung und aus den röntgeno- 
graphisch ermittelten Atomradien kann man also genau 
das Gewicht eines einzelnen Atoms errechnen. Da dieses 
eine unhandlich kleine Zahl ist, gibt man in der Regel 
nur die relative Atommasse an, .d. h., wievielmal schwerer 
ein Atom als ein anderes ist. Dabei bezieht man sich 
international auf eine Atomart des Elements Kohlenstoff 
der festgelegten Masse 12. Tabelle 2 gibt einige Daten 
der Metalle Li bis Cs an. 
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Tabelle 2 


Element Lithium Natrium Kalium Rubidium Cäsium 
Chem. Symbol Li Na K Rb Cs 
Atommasse 6,94 22,99 39,10 85,47 132,91 
Ordnungszahl 3 11 19 37 53 
Dichte (g/cm?) 0,54 0,97 0,86 1,52 1,87 
Schmelzpunkt (°C) 179 98 64 39 29 
Siedepunkt (°C) 1 880 754 696 708 
Metall. Radius (10”!0 m) 1,52 1,86 22T 2,48 2,65 
Ionenradius M*+ (10”!0 m) 0,60 0,95 1,33 1,48 1,68 
Verdampfungswärme (in kJ/mol) 155 109 90 86 79 

1. Ionisierungsenergie (in eV) 5,4 5,1 4,3 4,2 3,9 
dto. (in kJ/mol) 521 497 420 404 376 

2. Ionisierungsenergie (in eV) 75,6 47,3 31,8 27,5 25,1 
Bildungsenergie der Metallchloride 409 411 436 431 —433 


MetCl (in kJ/mol) 


Die Werte der Tabelle 2 werden im Laufe des Kapitels 
und auch später noch häufiger verwendet; sie enthalten 
nämlich bereits die wichtigsten Informationen über die 
chemische Verwandtschaft der Elemente Li bis Cs. 


Extreme Eigenschaften verbinden sie: 
die Alkalimetalle 


Die Alkalimetalle haben außergewöhnlich niedrige 
Schmelzpunkte. Cäsiummetall - in Ampullen aus Glas 
eingeschmolzen - wird bereits in der warmen Hand 
flüssig. Je kleiner die Atome im strukturell gleichen 
Gitterverband sind, desto höher steigt der Schmelz- 
punkt, bis hin zum Lithium. Wegen der besonderen 
chemischen Reaktivität der Metalle (s. folgenden Ab- 
schnitt) kann man die Schmelzpunktbestimmung aber 
nur unter strengem Ausschluß von Luft durchführen. 
Auch die Bestimmung der spezifischen Dichte (Masse 
pro Kubikzentimeter) erfordert entsprechende Vorsichts- 
maßnahmen. Doch läßt sich qualitativ rasch zeigen, daß 
Lithium sehr leicht, Kalium schwerer und Rubidium 
deutlich schwerer ist, wenn man je ein Stückchen der 
Metalle rasch auf eine Benzinmischung gibt, die etwa 
die Dichte 0,85 g/cm? hat. Lithium schwimmt darauf, 
Rubidium sinkt unter, während Kalium beinahe schwebt. 
Mit einer solchen Flotationsmethode kann man die 
Dichte von Stoffen sehr genau bestimmen. Lithium ist 
übrigens der leichteste kristalline Feststoff bei Zimmer- 
temperatur. 

Parallel zu den niedrigen Schmelzpunkten und der auch 
für das schwerste Element der Reihe immer noch sehr 
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geringen Dichte (Cs: D = 1,87 g/cm?) für ein Metall 
geht eine andere Eigenschaft: Die Alkalimetalle sind alle 
ziemlich weich, lassen sich mit einem Messer schneiden 
oder - was besonders bei Natrium verwendet wird - 
sich durch feine Düsen pressen. Zwar werden die 
meisten Stoffe nahe an ihrem Schmelzpunkt deutlich 
weicher, doch kann man umgekehrt nicht vorhersagen, 
ob ein Stoff einen niedrigen Schmelzpunkt hat, wenn 
er bei Zimmertemperatur weich ist. So ist etwa Gold 
ein recht weiches Metall (aber nur, wenn es ganz rein ist), 
sein Schmelzpunkt liegt aber über 1000 °C. 

Alle genannten physikalischen Eigenschaften (s. Tab. 2) 
zeigen zwar Ähnlichkeiten und auch Abstufungen, doch 
sind diese Eigenschaften an sich nicht besonders auf- 
regend, vergleichen wir sie mit der Chemie der Elemente. 
Und doch hängen natürlich die physikalischen und die 
chemischen Eigenschaften zusammen. Und es ist gerade 
ein Ziel der Chemie, die Reaktionsweisen von Stoffen 
quantifizierbar zu machen, also exakt physikalisch zu 
beschreiben. 


Eine Familie mit geordneten Verhältnissen 


Beim Schneiden von Lithium, Natrium und Kalium an 
Luft erkennt man ihren metallischen Charakter am 
silbernen Metallglanz. Doch dieser verschwindet, wie 
bereits erwähnt, bei Kalium fast sofort, man sieht bläu- 
liche Anlauffarben; nicht ganz so rasch läuft Natrium an. 
Lithiumschnittflächen bleiben an ganz trockener Luft 
eine Zeitlang beständig silbern. Der Versuch, festes 


Rubidium oder Cäsium an Luft zu schneiden, scheitert 
an der Reaktivität der Metalle; sie entzünden sich nach 
wenigen Sekunden mit den typischen Flammenfarben 
und Bildung eines weißen Rauchs. Geschmolzenes Rb 
und Cs brennen praktisch sofort. Schon aus diesen 
Beobachtungen folgt eine Reaktivitätsreihe: 


Li<Na<K<Rb<Cs 


Wegen dieser Reaktion an Luft müssen die Metalle in 
einer möglichst luftfreien Umgebung aufbewahrt werden. 
Die billigeren Metalle Libis K lagertman unter Petroleum, 
da dieses nur wenig Luftsauerstoff aufzulösen vermag; 
doch immerhin genug, um auch so gelagertes Metall 
nach einiger Zeit unansehnlich schwarz (Li), grau- 
gelb (Na) oder oft graublau und krustig (K) aussehen zu 
lassen. Die reaktiveren und teureren Metalle Rubidium 
und Cäsium werden in evakuierte Glasampullen einge- 
schmolzen. Daß die Reaktivität auch vom Aggregat- 
zustand abhängt, kann man leicht an einem geschmolze- 
nen Gemisch von Kalium und Natrium zeigen: diese 
Mischungen (Legierungen) sind auch bei Zimmer- 
temperatur flüssig und von ähnlich gefährlicher Reak- 
tivität wie Rb und Cs. Auch K, Na und Li brennen an 
Luft, wenn sie erhitzt werden (ca. 200 °C). Dabei sind die 
Reaktionen in keinem Fall chemisch ganz einfach. So 
reagiert Lithium gemäß 


4Li+ © = 2 LO (Lithiumoxid) 
6Li+ N, = 2 LsN (Lithiumnitrid) 


unter gleichzeitiger Bildung von Lithiumoxid und 
Lithiumnitrid mit den beiden Bestandteilen der Luft, 
während Na und K überwiegend zu komplizierteren 
Sauerstoffverbindungen abreagieren; 


2 Na + O, = Na,0, (Natriumperoxid) 
K +9 =Ko (Kaliumsuperoxid) 


Die Reaktionsfreudigkeit von Li und Na ist an feuchter 
Luft größer als an trockener. Beim Berühren eines ver- 
krusteten Natriumstückchens mit dem Finger (Vorsicht!) 
spürt man an dem Glattwerden der Haut die gefährlich 
ätzenden Eigenschaften der Reaktionsprodukte, die sich 
auf der Oberfläche gebildet haben. Beim Umgang mit 
diesen Metallen ist also die größte Vorsicht geboten. 
(Auf jeden Fall immer Schutzbrille tragen!) 


Alkalimetall + Wasser = alkalische Reaktion 


Ihre wahre Natur geben die Alkalimetalle erst in der 
Reaktion mit Wasser zu erkennen. Lithium entwickelt, 
auf Wasser geworfen, Gasbläschen,je wärmer das Wasser, 


um so mehr. Ein kleines Stückchen Natrium schmilzt 
wegen der Reaktionswärme auf einer Wasseroberfläche 
zu einem Kügelchen zusammen, das unter Gasentwick- 
lung rasch hin und her läuft. Kalium reagiert bereits so 
heftig, daß die Reaktionstemperatur ausreicht, das ent- 
stehende Gas zu entzünden (es brennt mit der für 
Kalium typischen rotvioletten Flamme). Oftmals springt 
auch ein eingeworfenes Kaliumstückchen wieder heraus. 
Noch leichter verspratzen Rubidium und Cäsium, deren 
explosionsartige Reaktion mit Wasser nur unter Zuhilfe- 
nahme von Schutzschilden usw. durchgeführt und be- 
obachtet werden kann. Die Reaktivitätsfolge Li< Na< K< 
Rb < Cs wird auch durch dieses Experiment bestätigt. 
Bei der Reaktion verschwindet das Element als Metall, 
doch es ist hernach im Wasser, in der Reaktionslösung, 
vorhanden, wie sich mit Hilfe der Flammenfärbung 
nachweisen läßt. Fängt man das entwickelte Gas auf, 
indem man z. B. ein Stück Natrium in einem Draht- 
körbchen in Wasser unter einen wassergefüllten Zylinder 
hält (auch dabei kommt es leicht zu explosionsartiger 
Reaktion! Das Experiment nie mit Kalium durchführen)), 
kann man es mit der Verbrennungsprobe als Wasserstoff 
identifizieren. Es ist also ein Bestandteil des Wassers 
bei der Reaktion frei geworden und dafür das Metall in 
Lösung gegangen. Da die wäßrige Lösung ähnlich farblos 
ist wie eine Lösung von Natriumchlorid, kann man an- 
nehmen, daß Natrium hier als Kation vorliegt, also ein 
Elektron abgegeben hat. 


2Na +2H50 = 2 NaOH + H, (Gas) 
2Na =2Nar +2e 
2H*(auH,0) +2e =M 


Danach wäre die Gesamtreaktion eine Ladungsüber- 
tragungsreaktion von Natriummetall auf Wasserstofl- 
ionen. Über das Auftreten von Wasserstoffionen in 
Wasser erfahren Sie mehr in Kap. 9. Wenn im Wasser 
die positiven Natriumionen zurückbleiben, muß es nega- 
tive Ionen geben, die die entsprechenden Ladungen 
kompensieren. Diese negativen Ionen müssen aus dem 
Wasser stammen. Nimmt man aus dem Wasser H*-Ionen 
durch Entladung heraus, bleibt das Hydroxidion übrig: 


H},0 = H* + OH” 


Beide Ionen treten in reinem Wasser nur in ganz 
geringer Menge auf, können aber bei Verbrauch des 
einen oder anderen aus den Wassermolekülen durch 
Zerfall rasch nachgebildet werden. Insgesamt ist also 
nach Auflösung des Metalls in Wasser gelöst NaOH 
vorhanden, oder besser: Natriumionen und Hydroxid- 
ionen. Die Lösung leitet gut den elektrischen Strom. 
Die OH--Ionen geben charakteristische Reaktionen. 
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So fühlt sich die Lösung seifig an (Verätzung der 
Hautoberfläche) und gibt mit bestimmten Stoffen 
(Indikatoren) Farbreaktionen, z. B. wird ein rotes 
Lackmus-Papier blau, oder roter Saft von Rotkohl 
oder Roten Beeten wird mit wenigen Tropfen blau 
und schließlich gar gelbgrün. Man sagt auch, die 
Lösungen reagieren alkalisch, ähnlich wie man die 
ganze Gruppe der Metalle Alkalimetalle nennt. Alka- 
lische Reaktion zeigt nämlich auch die Pottasche, 
Kaliumcarbonat, von deren arabischen Namen also 
die ganze Gruppe ihren Namen hat. 


OH” + (Indikator) -H = H,O + (Indikator) 
saure Form basische Form 


Bei Indikatoren für OH”-Ionen zeigen die sogenannte 
saure Form (die in saurer Lösung vorliegt) und die 
basische Form, die in basischer oder alkalischer Lösung 
gebildet wird, eine unterschiedliche Farbe. 


Vom Gasvolumen zur (relativen) Atommasse 


Die Reaktion der Alkalimetalle mit Wasser eignet sich 
auch für die quantitative Verfolgung einer chemischen 
Reaktion. Allerdings muß man zur Minderung der Re- 
aktionsgeschwindigkeit einen Trick verwenden. Die 
Metalle reagieren statt mit Wasser (H-O-H) ebenfalls mit 
Alkoholen (H-O-R), in welchen eine organische Gruppe 
R ein H ersetzt. Da R viel größer als das zweite H in 
H3O ist, enthalten Alkohole pro Raumeinheit weniger 
H-O-Gruppierungen, in denen der Wasserstoff als der 
positivere Bindungspartner gegen Natrium ausgetauscht 
werden kann. Abb. 8 verdeutlicht dies. In Alkoholen mit 
genügend langer KetteR ist die Reaktion z. B. vonKalium 
langsam und ungefährlich. 


Abb. 8: Wasser und Alkohol als Reaktionspartner für Alkali- 
metalle. 
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— 
Volumina 


relative 


ii Atommassen 


39 86 133 


Abb. 9: Quantitative Wasserstoffbestimmung (gemessene Volu- 
men z. B. aus 0.25 g Alkalimetall) und relative Atommassen. 


Läßt man nun die Metalle Li, Na unter Wasser, K in 
Isopropanol und Rb, Cs in n-Octanol reagieren und 
fängt den gebildeten Wasserstoff gemäß Abb. 9 auf, 
ergeben sich für genau gleiche Gewichtsmengen Metall 
sehr unterschiedliche Gasmengen. 

Für die Reaktion in Alkoholen gilt praktisch dieselbe 
Gleichung wie oben für die Reaktion mit Wasser, hier 
beide zum Vergleich: 


2 Me +2 H,O = 2 MeOH + H; (Gas) 
2 Me + 2 ROH = 2 MeOR + H; (Gas) 


Da bei gegebener Temperatur nach dem Gesetz von 
Avogadro (vgl. I, S.83ff) in einem bestimmten Gas- 
volumen gleiche Teilchenzahlen vorhanden sind, müssen 
sich die gemessenen H>-Volumina über diese Reaktions- 
gleichungen direkt mit der Zahl der H,-Moleküle und so 
auch mit der Zahl der Metallatome verknüpfen lassen. 
Bildete sich viel Gas, war in der eingesetzten Metallprobe 
eine große Zahl von Atomen, und umgekehrt. Man sagt 
auch: 

Das entwickelte Gas ist der Zahl der Metallatome direkt 
proportional, aber der Atommasse des Elements umge- 
kehrt proportional. 


Volumen H,— Anzahl Metallatome/Gramm 
Volumen H; - 1/ relativ. Atomgewicht 


Tabelle 3: Experimentelle Bestimmung der Atommassen 


Li Na K Rb Cs 
H» (cm?)/0,25 g Metall 450 135 80 35 25 
Rel. Atomzahl/0,25 g bezogen auf 100 30 18 8 53 
Li = 100 
Rel. Atommasse bezogen auf N 23 39 87 127 
Li=7 
Internat. Atommassen 6,94 22,99 39,10 85,47 132,91 


Die relative Atommasse ist gerade die Masse in Gramm, 
bezogen auf eine ganz bestimmte (praktische) Anzahl NL 
von Atomen, hat also die Dimension Gramm/N,, Metall- 
atome. Aus den Meßwerten (Abb. 9) errechnen sich die 
folgenden Atomzahlen pro Gramm und relativen Atom- 
massen (der Wert für Lithium wurde dabei bereits ent- 
sprechend internationaler Übereinkunft, bezogen aufeine 
Atomsorte des Kohlenstoffs, mit 7 eingesetzt), die 
Tabelle 3 angibt. 


Übrigens hätte man ebensogut aus der Struktur der 
Metalle (Abb. 7) und dem röntgenographisch bestimmten 
Atomradius (2x Metall-Metall-Abstand) die Anzahl der 
Atome in einem Würfel von je 0,25 gausrechnen können 
(Dichte und Radius in Tab. 2) und daraus die Menge 
Wasserstoff vorhersagen können. Solche Vorausberech- 
nungen werden wir an anderer Stelle noch vornehmen. 


wu wteirte 
uremakar 
wi tm mei 


Dppatsk gm 

Zinaht si, zumal dan 
dur 30.1:x 
irenkarı HMocm ils 


TE 


WERE 


Die Gruppe der Halogene 


„Halogene” bedeutet so viel wie Salzbildner. Im vorigen Kapitel wurden als die einen 
Bestandteile der Salze die Alkalimetalle behandelt. Darin liegen sie in Form ihrer positiven 
Ionen vor, als Kationen also. Das Elektroneutralitätsprinzip aller Materie verlangt, daß 
neben den Kationen in den Salzen auch Anionen, Träger elektrisch negativer Ladung 
also, vorhanden sein müssen. Die Elemente, die diese Anionen stellen, sind, jedenfalls 
in sehr vielen natürlich vorkommenden Salzen, die Halogene. Sie sind die Gegenspieler 
der Alkalimetalle: ihre ausgeprägteste Eigenschaft ist die Tendenz, unter Aufnahme von 
Elektronen und Bildung einfach negativ geladener Anionen zu reagieren. 

Im Teil 1 der „Einführung in die Chemie” haben wir bereits einen Vertreter der Halogene 
kennengelernt: das aggressive und giftige Gas Chlor. In diesem Kapitel zeigen wir, 
welche anderen Elemente dem Chlor chemisch nahe stehen. Vergleichbar den Alkali- 


metallen, bilden diese Halogene eine natürliche Familie chemischer Elemente. 


Wie man Halogenidionen erkennt 


In den Salzlagerstätten und im Meerwasser finden sich 
am häufigsten Natriumionen, Na*, und Chloridionen, 
CI”. Im Kapitel 1 haben wir gesehen, daß neben dem 
Natrium eine Reihe anderer Metalle, nämlich die Alkali- 
metalle, mit dem Chlor Salze bilden, die, bis auf das 
Cäsiumchlorid, die gleiche Gitterstruktur besitzen wie 
das Natriumchlorid. Die Vermutung liegt nahe, daß es 
neben dem Chlorid auch andere Anionen gibt, die mit 
den Kationen der Alkalimetalle im Form vergleichbarer 
Salze kristallisieren. 

In Salzlagerstätten gibt es natürlich eine Vielzahl von 
Verbindungen. Es bedarf also einer charakteristischen 
Reaktion, um aus ihnen die chloridähnlichen Ionen 
herauszufinden. Wir müssen also nach einer Gruppen- 
reaktion auf Halogenide suchen, nach einer Reaktion 
also, auf die alle Halogenidionen in etwa der gleichen 
Weise ansprechen. 

Für die Alkalimetalle haben wir im letzten Kapitel eine 
Reihe solcher Gruppenreaktionen kennengelernt: die 
Reaktion mit Wasser etwa, die bei allen Alkalimetallen 
zur Bildung von Wasserstoffgas und einer wäßrigen 


Lösung von Alkalihydroxid führte. In gewisser Weise ist 
auch das spektroskopische Verhalten der Alkalimetalle 
eine Gruppenreaktion, wie wir ausführlich erläutert 
haben. Eine charakteristische Reaktion der Chloride ist 
die folgende: 

Wird eine wäßrige Lösung eines Chlorids, beispielsweise 
eine Kochsalzlösung, mit der wäßrigen Lösung eines 
Silbersalzes, etwa Silbernitrat, zusammengegeben, so 
verbinden sich diese beiden entgegengesetzt geladenen 
Ionensorten zu einem in Wasser unlöslichen Salz, zu 
Silberchlorid, das in Form eines weißen Niederschlags 
ausfällt: i 


Cl” + Ag—AgcCl (1) 


Das Salz ist lichtempfindlich; es zersetzt sich deshalb 
am Licht langsam, was an der Graufärbung des 
Niederschlags zu erkennen ist. Diese Eigenschaft 
besitzen neben dem Silberchlorid viele andere Silber- 
salze, die deshalb auch in vielen lichtempfindlichen 
Papieren verarbeitet werden. 

Zwei weitere Reaktionen sind erforderlich, um aus 
der Reaktion mit Silbernitrat eindeutig auf die An- 
wesenheit von Chlorid schließen zu können: der 
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gebildete Niederschlag darf sich in Salpetersäure nicht 
auflösen, muß aber mit einer wäßrigen Lösung von 
Ammoniak sofort in Lösung gehen. 

Die Reaktion mit Silberionen ist eine Gruppenreaktion 
der Halogenidionen. Untersucht man nämlich mit einer 
mit Salpetersäure angesäuerten Silbernitratlösung eine 
Salzlösung, die man etwa durch Auflösen des Salz- 
gemisches aus einem Salzbergwerk erhält, so findet 
man häufig, daß noch vor der Ausfällung des weißen 
Silberchlorids ein anderes, hellgelb gefärbtes Salz 
ausfällt. Dabei handelt es sich um Silberbromid, das 
durch Reaktion der Silberionen mit Bromidionen in 
der Salzlösung entsteht: 


Br” + Ag’ —>AgBr (2) 


Vom Silberchlorid unterscheidet sich dieser Niederschlag 
dadurch, daß er sich in Ammoniakflüssigkeit nur noch 
schwer löst, und durch seinen gelblichen Farbton. Das 
Brom, aus dem die Bromidionen durch Elektronenauf- 
nahme entstehen, gehört zur gleichen Elementfamilie 
wie das Chlor; es ist ebenfalls ein Halogen. 

Die Bromide sind ständige Begleiter der Chloride, wenn 
sie ihnen an mengenmäßiger Verteilung auch weit nach- 
stehen: im Meerwasser kommt auf 200 Gewichtsteile 
Chlor nur ein Gewichtsteil Brom. In noch geringerer 
Konzentration findet sich darin ein weiteres Halogen, 
das mit Silbernitratlösung einen unlöslichen Niederschlag 
bildet: das Jod, und zwar ebenfalls in Form des negativ 
elektrisch geladenen Anions. Die Reaktion mit Silber- 
nitratlösung läßt sich folgendermaßen formulieren: 


J= + Agt—Agl ©) 


Der Niederschlag ist rein gelb gefärbt und in Ammoniak 
praktisch unlöslich. 

Ein letztes Element schließlich, das mit Silbersalzlösung 
zwar keinen unlöslichen Niederschlag bildet, wegen 
seiner anderen Reaktionsweisen aber zu den Halogenen 
gerechnet werden muß, ist das Fluor. In der Natur kommt 
es, genau wie die übrigen Halogene, in freiem Zu- 
stand nicht vor, sondern immer nur gebunden in 
Form seiner Salze, der Fluoride. Darin bildet es, genau 
wie die anderen Halogene, einfach negativ elektrisch 
geladene Anionen, Fluoridionen, F”. 


Über die Gitterstruktur zum Ionenradius 


Ein Hinweis für die chemische Verwandtschaft der Alkali- 
metalle war im letzten Kapitel der gleichartige Strukturtyp 
der Salzgitter, vom Lithiumchlorid bis zum Rubidium- 
chlorid. Nur das große Cäsiumion bevorzugt einen ande- 
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ren Gittertyp. Die anderen Halogenidionen, vom Fluorid 
bis zum Jodid, bevorzugen ebenfalls den Gittertyp des 
Natriumchlorids, ein weiteres Anzeichen dafür, daß es 
sich bei den zugrunde liegenden Elementen tatsächlich 
um Angehörige einer Elementfamilie handelt. 

In der Tabelle I ist der Abstand zwischen den Atom- 
mittelpunkten eines benachbarten Kations und Anions 
für die verschiedenen Alkalihalogenide zusammenge- 
stellt. 


Tabelle 1: Kation-Anion-Abstände (in 10-10 m) der Alkali- 
halogenide, X = CsCl-Gittertyp, sonst NaCl-Typ (siehe Kapitel ]). 


Rz E17 Br” 12 
En 2,01 2,57 2,75 3,03 
Nat 2,31 2,81 2,98 3,23 
Kt 2,66 3,14 3,29 3,53 
Rb* 2,82 3,29 3,43 3,66 
Est 3,01 3,56* 3.71% 393 


Vergleicht man die Ionenabstände verschiedener Halo- 
genide, bei denen sich nur die Anionen ändern, nicht aber 
das Kation ändert (also etwa das Lithiumfluorid mit dem 
Lithiumchlorid, -bromid und -jodid), so ist eine deutliche 
Zunahme dieser Abstände zu erkennen. Das kann nur 
darauf zurückgeführt werden, daß in derselben Reihen- 
folge der Durchmesser der Halogenidionen ansteigt. 
Fluorid ist also das kleinste der Halogenidionen, das 
Jodidion dagegen das größte. 

Aus röntgenographischen Untersuchungen erhält man 
allerdings immer nur die Abstände der Ionen, nicht 
dagegen die Größe der einzelnen Ionen selbst. Ist aber 
einer der Ionenradien erst bekannt, so lassen sich alle 
anderen daraus durch einfache Differenzbildung errech- 
nen. Man kann nun annehmen, das Lithiumion sei so 
klein, daß sich bei der Anordnung im NaCI-Typ die 
Anionen berühren (Abb. ]). Dann muß der Anionen- , 
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216pm 
136 181 195 2,16 


Abb. 1: Bestimmung des Anionenradius aus dem M+-X-Ab- 
stand du*-X” in Gittern mit sehr kleinem Kation und experi- 
mentelle Ionenradien, ermittelt aus zahlreichen Abstands- 
bestimmungen. 


radius rx- = % du+-X sein; da aber Lithiumverbindun- 
gen außer LiF bereits einen deutlich kovalenten Bin- 
dungsanteil (s. Kap. 8) haben, sind die ermittelten Radien 
für X” zu klein. 

Dies zeigt zugleich auf, daß in ionischen Verbindungen 
die Ionen nicht als starre, sich undurchdringlich berüh- 
rende Kugeln anzusehen sind. Mit einem besseren 
Verständnis der kovalenten Bindung (Kap. 8) wird dies 
unmittelbar klar. 


Die Gitterenergie - ein Maß für die Wechsel- 
wirkung der Ionen im Salzgitter 


Die experimentell ermittelten Gitterabstände lassen sich 
auch auf andere Weise qualitativ nachweisen. In einem 
ionischen Kristall sind die aus den anziehenden und 
abstoßenden Kräften resultierenden Energien gegeben 
durch: 


Enz. - G- zw. Eapeı- + @) 


e ist die Ladung eines Ions (+1, oder -1), so daß sich 
bei ungleichnamig geladenen Ionen ein negatives Vor- 
zeichen für die Anziehungsenergie ergibt. E hängt also 
nur vom Abstand dab. Die Gitterenergie, die Summe aus 
anziehenden (überwiegend!) und abstoßenden Anteilen, 
wird also mit größerem Ionenabstand kleiner. Wie groß 
die Gitterenergie ist, drückt sich z. B. im Schmelzpunkt 
und besser noch im Siedepunkt eines Salzes aus, da ja 
beim Schmelzen der geordnete Verband aufgegeben 
wird, beim Sieden sogar der kondensierte Zustand. 

Die Gitterenergie ist definiert als die Energie, die frei 
wird, wenn man gasförmige getrennte Ionen M* und X 
zu 1 mol. (Formelgewicht in g) MX-Kristall zusammen- 
führt. Berechnungen solcher Gitterenergien werden in 
Kap. 3 über sog. Born-Haber-Kreisprozesse durchgeführt. 


Zur Abschätzung der Gitterenergie eignet sich nicht die 
in ihrem Nullpunkt willkürliche Celsius-Skala, sondern 
nur die Kelvin-Skala. (Die tiefstmögliche Temperatur, 
d. h. Null Grad Kelvin, entspricht -273,16°C.) Deshalb 
sind die Werte in Tab. 2 in Kelvin-Graden angegeben. 
Man erkennt, daß zwischen den Gitterenergien und den 
Siedepunkten eine recht gute Proportionalität besteht, 
obgleich beim Verdampfen der Halogenide bei sehr 
hohen Temperaturen nicht Ionen M*, X”, sondern 
Moleküle M-X entstehen. In der Schmelze liegen, wie 
man mit Leitfähigkeitsmessungen zeigen kann, natürlich 
Ionen vor. 


Neben Ionenradien auch Atommassen als 
Ordnungsprinzip 


Eine erste Ordnung unter den Halogenen läßt sich auf 
Grund ihrer unterschiedlichen Ionenradien schaffen: auf 
das kleinste Fluoridion folgen, mit zunehmendem Ionen- 
radius, das Chlorid, dann das Bromid und schließlich 
das Jodid (siehe Abb. 1). Spiegelt sich diese Ordnung 
der Halogene untereinander auch in anderen Eigenschaf- 
ten dieser Elemente wider? 

Im ersten Kapitel haben wir gesehen, wie man durch 
quantitative, das heißt mengenmäßige Untersuchung ana- 
loger Reaktionen, zu relativen Atommassen kommen 
kann. Dort wurde zum Beispiel bei der Reaktion der 
Alkalimetalle mit Wasser bzw. mit Alkoholen festge- 
stellt, daß mit gleichen Gewichtsmengen eingesetzten 
Metalls aus Lithium 18mal so viel Wasserstoff freigesetzt 
wurde wie aus Cäsium (Tabelle 3, Kapitel 1). Daraus 
folgerten wir, daß in der eingesetzten Menge Lithium 
18mal so viele Lithiumatome enthalten waren wie im 
Cäsium Cäsiumatome. Und daraus folgt direkt, daß 
Cäsiumatome 18mal so schwer sind wie die Atome 
des Elements Lithium. 


Tabelle 2: Schmelzpunkt (K), Siedepunkt (K) und Gitterenergien (kJ/mol) 


. SMABENTREBER IFIULOEITL SIE AIRRRBEIEEE EHE HE OT ea = I ee 
Schmp Sdp 


Fluorid Chlorid 

Schmp Sdp 

Er 1121 1949 886 1633 
1015 837 

Nat 1261 1968 1074 1713 
907 775 

KE 1133 1778 1041 1684 
808 705 


Bromid Jodid 

Schmp Sdp Schmp Sdp 

820 1538 719 
798 7142 

1028 1663 924 1577 
737 687 

1021 1653 950 1598 
674 631 


Auf ganz ähnliche Weise kann man die relativen Atom- 
massen der Halogene ermitteln. Dazu braucht man zu- 
nächst einmal eine Reaktion, die von allen Halogenen 
gezeigt wird. Hier bietet sich für uns die Reaktion der 
Halogenidionen mit Silberionen an (Gl. 1 bis 3). Für das 
Fluor müßten wir uns eine andere Reaktion ausdenken. 
Wir lassen die Versuche nun in der Weise ablaufen, 
daß wir genau gleiche Gewichtsmengen Natriumchlorid, 
Natriumbromid und Natriumjodid, in Wasser gelöst, mit 
Silbernitratlösung zur Reaktion bringen. Und zwar läßt 
man dazu (Abb. 2) aus einer Bürette die Silbernitrat- 
lösung langsam zu der Halogenidlösung zufließen. 


Eichmarken 


Abb. 2: Bürette (B), Pipette (P) und Meßkolben (M) für volu- 
metrischen Analysen, 


Das Silberhalogenid beginnt nahezu schon mit dem 
ersten Tropfen der Silbernitratlösung auszufallen. Der 
Endpunkt dieser „Titration? ist erreicht, wenn alle Halo- 
genidionen durch zugesetzte Silberionen in unlösliches 
Silberhalogenid übergeführt sind. Zur Anzeige dieses 
Punkts benötigt man einen Indikator. Das kann zum 
Beispiel eine zu Beginn der Titration zugesetzte kleine 
Menge Kaliumchromatlösung sein. Mit Chromationen 
nämlich reagieren Silberionen nach der Gleichung 


2 Ag* + CrOg "—>Ag:C10, (5) 


Diese Reaktion tritt aber erst dann ein, wenn praktisch 
alles Halogenid verbraucht ist, wenn also überschüssige 
Silberionen in der Lösung vorhanden sind. Das dabei 
gebildete Silberchromat ist intensiv rotbraun gefärbt; 
deswegen eignet es sich besonders gut zur Endpunkts- 
anzeige. 
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Bei der Titration gleicher Gewichtsmengen von Natrium- 
chlorid, -bromid und -jodid verhalten sich die dabei 
verbrauchten Mengen an Silbernitratlösung wie 10 zu 5,7 
zu 3,9. Im Natriumchlorid sind offensichtlich mehr 
Chloridionen enthalten wie in der gleichen Gewichts- 
menge Natriumbromid. Die gleiche Gewichtsmenge 
Natriumjodid enthält schließlich noch weniger Haloge- 
nidionen als das entsprechende Bromid. 

Da in die Gewichtsmengen der Salze auch die Atom- 
masse des Natriums eingeht, lassen sich aus diesem 
Versuch allein die relativen Atommassen der Halogene 
nicht bestimmen, aber man sieht auch so deutlich, daß 
Chloridionen leichter sind als Bromidionen und diese 
wiederum leichter als Jodidionen. Am leichtesten von 
allen sind allerdings die Fluoridionen. Genaue Messun- 
gen haben ergeben, daß die relativen Atommassen der 
Halogene, bezogen auf das Fluor mit der Atommasse 19, 
die folgenden Werte besitzen: 


F cl Br J 
relative Atommasse 19 35,5 80 127 


Wir finden also dieselbe Reihenfolge wieder, wie bei 
den Ionenradien dieser Elemente. 


Durch Strom zum Chlor ... 


Die Halogene sind, ähnlich wie die Alkalimetalle im 
vorangegangenen Kapitel, viel zu reaktiv, als daß man sie 
als freie Elemente (außer in Spuren) an der Erdober- 
fläche finden könnte. Wegen der besonderen Reaktions- 
fähigkeit benötigt man aber gerade große Mengen an 
Halogenen, besonders des häufigen Elements Chlor. 
Mit Chlor kann man zum Beispiel aus wenig reaktiven, 
gesättigten Kohlenwasserstoffen (wie Methangas oder 
bestimmten Benzinfraktionen) interessante funktionelle 
Derivate und daraus schließlich wertvolle Produkte 
machen. Chlor ist eines der in riesigen Mengen herge- 
stellten wichtigsten anorganischen Grundprodukte. 
Natürlich bietet sich Natriumchlorid als Ausgangsstoff 
an. 

Im NaClI-Kristall liegen Ionen als Bausteine vor. Eine 
Schmelze von NaCl leitet den elektrischen Strom. Durch 
die Wirkung des elektrischen Stroms kann man also 
prinzipiell die Entladung der Ionen Na* (zu Na-Metall) 
und CI” (zu Chlor-Gas) erzwingen (s. auch I, S.45M). 
Doch schmilzt das Salz viel zu hoch (Tab. 2), ein solches 
Verfahren wäre völlig unwirtschaftlich. Auch in wäßrigen 
Lösungen liegen Salze als Ionen gelöst vor. Mithilfe des 
Stroms müßte also auch aus wäßrigen Lösungen bei 


Normaltemperatur ein geladener Bestandteil abscheidbar 
sein als ungeladenes Element. 

Bei der Elektrolyse einer wäßrigen Lösung von Chlor- 
wasserstoff (HCl), also von Salzsäure, entsteht an der 
negativen Kathode Wasserstoff, an der positiven Anode 
Chlor gemäß: 


N 


Kathodenvorgang: 2 Hi, + 2 € 
2, Ch; 


Hat (6) 
CH +2e 0 


Anodenvorgang 


Doch auch bei der Elektrolyse von Natriumchloridlösun- 
gen entstehen Wasserstoff und Chlor. Dazu muß man 
wissen, daß auch das Wasser selbst, wenn auch nur in 
einem verschwindendem Maße, in Ionen dissoziiert ist 
(s. hierzu Kap. 9 über Säuren und Basen): 


Eigendissoziation 
des Wassers H,O =Hi, + OHaa (8) 
Nur je eines aus 500 Millionen Wassermolekülen ist in 
dieser Weise in Ionen gespalten. Der Index aq (von lat. 
aqua = Wasser) soll bedeuten, daß diese geladenen 
Teilchen nur mit einer Hülle von Wassermolekülen 
hydratisiert, in der Lösung vorliegen können. Die geringe 
Menge an H;„-Ionen reicht aber aus, um an der Kathode 
Wasserstoff zu bilden, während die Na*-Ionen der Koch- 
salzlösung nicht entladen werden. In Kapitel 1 wurde 
ja auch gezeigt, daß Natriummetall heftig mit Wasser 
unter Wasserstoffbildung reagiert. Auch hierin drückt 
sich aus, daß Na eine größere Tendenz hat, in Wasser 
Na*-Ionen zu bilden, als daß H, H*Ionen bilden würde. 
Es ist daher falsch anzunehmen, bei der Elektrolyse der 
wäßrigen NaCl-Lösung würde zunächst Natrium gebildet, 
welches dann mit Wasser abreagiert. Die richtige Reak- 
tionsgleichung lautet: 


2 Hin +2 Na, + 2 OH; + Dein el. Energie 
H, +2 Naı + 2 OH;a + Ch ©) 


Neben den gasförmigen Produkten der Elektroden- 
reaktion, H5 und Ch, verbleibt dabei ein weiteres 
wertvolles Produkt in der Lösung: NaOH, Natronlauge. 
Durch Einengen erhält man das farblose, ätzende 
Natriumhydroxid als kristalline Masse. Sowohl Chlorgas 
als auch Natriumhydroxid bzw. Natronlauge werden 
in der Bundesrepublik jährlich in mehreren Millionen 
Tonnen erzeugt. Beim technischen Verfahren kommt 
es dabei hauptsächlich auf eine sorgsame Trennung 
von Kathoden- und Anodenraum an. Abb. 3 zeigt eine 
große Chloralkalielektrolyse-Anlage, bei der bei einer 
Elektrolysespannung von ca. 4,5 V Ströme bis zu 
10000 Ampere/m? Elektrodenfläche fließen. Die Strom- 
zuführungen müssen daher mit Wasser gekühlt werden. 


NaCl - Lösung 
Quecksilbereinlaß | 


Amalgamzersetzung 
Natronlauge Wasserstoff 
Abb. 3: Chloralkalielektrolyse nach dem Quecksilberverfahren. 


In der Anlage von Abb. 3 besteht die Kathode aus 
Quecksilber, die Anode aus Graphitkohle. Mit dieser 
elektrochemischen Anordnung erreicht man, daß sich 
Natrium leichter unter Elektronenaufnahme abscheidet 
als Wasserstoff. Das Natrium bildet mit dem flüssigen 
Quecksilber eine Legierung, ein sog. Amalgam, das 
laufend abgepumpt und mit Wasser zersetzt wird. 
Dadurch kann man außerhalb der großen Elektrolyse- 
zelle reine Natronlauge gewinnen. Die Elektrolyse von 
wäßriger NaCl-Lösung zerfällt also in zwei räumlich 
und zeitlich getrennte Schritte: 
Kathode: Nat, + e” (an Hg-Kathode) = Na-Hgx 
(Natrium-Amalgam) (10) 
Anode: CI” - e7 (an Graphit) = /2 Ch (089) 
Na-Hg, + H,O = NaOH + 1/2 Hy (12) 


(10, 11) sind die eigentlichen Elektrolysevorgänge, (12) 
ist die Zersetzung des Natrium-Amalgams mit Wasser. 
Da bei diesem Prozeß zwei Massenprodukte hergestellt 
werden, ist das Verfahren besonders rentabel. Dennoch 
ist es auch ein Musterbeispiel für chemische Produktions- 
probleme. Nicht immer werden NaOH und Cl, gerade 
im gleichen Mengenverhältnis benötigt. Daher hat man 
auch immer wieder andere Verfahren zur Chlorher- 
stellung oder Natronlauge-Herstellung mitbenutzen 
müssen, je nachdem welches Produkt gerade mehr be- 
nötigt wird. 

Das aggressive Chlorgas, welches noch in Konzentra- 
tionen von 1/1000% in der Atemluft die Lungen angreift, 
reagiert auch mit vielen Elementen und Verbindungen 
äußerst lebhaft. Seine Giftigkeit ist wesentlich auf die 
Reaktionsfähigkeit mit fast aller organischen Materie 
zurückzuführen. So wird Chlor zum Desinfizieren von 
Trink- und Badewasser, aber auch zum Bleichen (Papier, 
Zellulose, Textilien), zum Chlorieren von Metallen usw. 
verwendet. 
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.. und durch Chlor zum Brom und zum Jod 


Im Prinzip ähnlich wie Chlor aus Alkalichloriden könnte 
man Brom (Br,) aus Alkalibromiden herstellen. Doch 
sind in den Salzlagern oder im Meerwasser Bromide 
meist nur in sehr geringen Mengen neben Chloriden 
vorhanden. Elektrolysiert man bei nicht zu hohen Strom- 
dichten wäßrige Lösungen, die z. B. Kaliumchlorid und 
-bromid enthalten, entstehen an der Anode braune 
Schlieren von Brom, bevor Chlor als Gas an der Elek- 
trode aufsteigt. Das ist ein Hinweis darauf, daß sich 
Brom leichter aus Bromid gewinnen läßt als Chlor aus 
Chlorid. In Abb. 4 kann man die Abscheidung von 
spezifisch schwerem Brom gut erkennen. Ganz ähnlich 
sieht die Elektrolyse von Jodidlösungen aus, braune Jod- 
Schlieren sinken zu Boden. 


n 


Zinkbromidlösung 


Abb. 4: Elektrolyse von Bromiden. Schlierenbildung von Brz an 
der Anode. 


Wenn sich aber Brom leichter an der Anode abscheidet 
als Chlor, muß auch ohne Strom eine Bromdarstellung 
möglich sein. Technisch und für analytische Nachweis- 
reaktionen wird denn auch Brom aus Bromiden prak- 
tisch immer nach einem anderen Verfahren gewonnen 
als durch Elektrolyse: Man versetzt Bromid-Lösungen 
mit Chlor. Dabei entsteht Brom und Chlorid: 


28: Ch = ICh 7 Br (13) 


Auch hierin zeigt sich eine typische Eigenschaftsab- 
stufung in einer Elementfamilie. Chlor nimmt noch 
bereitwilliger Elektronen auf als Brom. Es entreißt sogar 
dem Bromid die Elektronen unter Rückbildung von 
Brom. Aus Jodid-Lösungen kann man schließlich mit 
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Chlor und mit Brom das Element in Freiheit setzen. 
Analog (13) erfolgen die Reaktionen: 


IP IB eIcd th (14) 
2 +Bn =2Br + (15) 


Die Reaktionen (13) und (14) eignen sich auch gut 
zum Nachweis der beiden Halogenide Bromid und 
Jodid. Man löst nur wenig einer Salzprobe in Wasser 
auf und gibt hierzu etwas Chlorwasser, eine Lösung 
von Chlorgas in Wasser. Sofort entwickelt sich eine 
braune Farbe bei Anwesenheit der Ionen Br” und J”. 
Gibt man hierzu etwas Chloroform, das wegen seines 
spezifischen Gewichts und seiner Nichtmischbarkeit 
unter die wäßrigen Lösungen absinkt, lösen sich die 
gebildeten Halogene J, bzw. Br, darin, und zwar löst 
sich Jod mit violetter Farbe, Brom dagegen mit brauner 
Farbe. 

Die Reaktionen (13) und (14) werden auch technisch zur 
Herstellung der Halogene benutzt. So kann man - wie 
etwa in den USA praktiziert — Meerwasser mit Chlor 
versetzen und so das wenige darin enthaltene Bromid 
in Brom umwandeln und mit Luft herausblasen. In 
Deutschland fallen im Kalisalzbergbau bromidhaltige 
Laugen an, die ebenfalls, mit Chlor versetzt, Brom er- 
geben. 

Ebenso wie Chlor und Brom ist Jod wegen der guten 
Löslichkeit der Alkali- und Erdalkalisalze hauptsächlich 
im Meerwasser angereichert. Besonders in der Asche 
einiger Tangarten (fucus) findet sich bis zu 1% Jod in 
Form von Jodiden. Dort ist das Element auch zuerst 
entdeckt worden. Die wichtigsten Jod-Vorkommen sind 
aber auch heutzutage die chilenischen Salpetervorkom- 
men, die Jod in Form einer Sauerstoffverbindung, Na- 
triumjodat (NaJO;), enthalten. Aus den NaJO;-Lösungen 
gewinnt man das Jod durch Einleiten von Schwefel- 
dioxidgas: 


2 NaJO; + 4 H,O + 5 SO, = N23S04 
+4 H)SOQ, + (16) 


Während die freien Halogene sehr giftig sind, bei Jod 
nutzt man dies zu Desinfektionszwecken aus (Jod- 
tinktur), sind alle drei Halogene in chemischen Ver- 
bindungen oder als Anionen in lebenswichtigen 
funktionellen Bausteinen zu finden. Die Bedeutung 
von Jod für die richtige Funktion der Schilddrüse 
(Kropfbildung bei Jodmangel) ist allgemein bekannt. 
Fast 9/10 der jährlichen Jodproduktion (ca. 2000 t) 
werden in der Medizin sowie zur Dotierung der 
menschlichen Nahrung und von Tierfutter verwendet. 
Viel häufiger als Brom und Jod ist das Element Fluor. 
Da es aber mit dem an der Erdoberfläche besonders 


häufigen Calcium (s. Kap. 3) ein schwerlösliches 
Salz, CaF,, bildet, ist seine Konzentration in Meer- 
wasser und seine Häufigkeit in Salzlagerstätten klein. 
Fluor ist in letzter Zeit vielen im Zusammenhang 
mit der Zahnhygiene und der Vorbeugung gegen 
Kariesschäden bekannt geworden. Bei dem Fluor- 
gehalt von Zahnpasten oder von Trinkwasser kann es 
sich allerdings kaum um das Element Fluor handeln. 


Sonderbehandlung für das Fluor 


Aus gutem Grunde wurde die Darstellung des Ele- 
ments Fluor nicht zusammen mit den anderen Halo- 
genen besprochen. Ch, Bra und J, lassen sich 
problemlos durch Elektrolyse wäßriger Salzlösungen 
erhalten, nicht so Fluor. Es reagiert äußerst heftig mit 
Wasser, dem es den Wasserstoff unter Bildung von 
Fluorwasserstoff und Sauerstoff entreißt: 


2H0 +2 BR =4HF+ © 04)) 


Nach Tab. 2 schmelzen die Alkalifluoride besonders 
hoch (sie sind besonders „salzartig”), so daß deren 
Schmelzelektrolyse technisch ebenfalls undurchführbar 
ist. Die reine Wasserstoffverbindung HE ist, ähnlich wie 
flüssiger Chlorwasserstoff (HC]), ein Nichtleiter, eignet 
sich also nicht zur Elektrolyse. Chemische Mittel zur 
Entbindung von Fluor aus Fluoriden existieren nicht, 
was zugleich bedeutet: Fluor ist das Element, welches 
am begierigsten von allen Elementen Elektronen unter 
Anionenbildung aufnimmt. Fluorwasserstoff ist noch bei 
0 °C eine Flüssigkeit (der schwerere Chlorwasserstoff, HCl, 
Bromwasserstoff, HBr und Jodwasserstoff, HJ, sind gas- 
förmig!), die ein gutes Lösungsvermögen für Kaliumfluorid 
besitzt. Es entstehen so Salze der Zusammensetzung 
KF : HF oder KF - 2HF, die bei Temperaturen von 217° 
bzw. 72° bereits schmelzen und den Strom dann gut leiten. 
In Gegenwart von Spuren Wasser greifen HF und Fluor 
Glas rasch an, so daß in Metallgefäßen gearbeitet werden 
muß, die mit Fluor bzw. Fluorwasserstoff eine dichte 
Schutzschicht eines oberflächlichen Metallfluorids bilden 
(z. B. Kupfer, Nickel oder die Nickel-Kupfer-Legierung 
Monel®). An Kohleelektroden und unter sorgfältiger 
Trennung von Anodenraum (F)-Entwicklung) und Ka- 
thodenraum (H>-Entwicklung) wird in Fluor-Generato- 
ren die Elektrolyse durchgeführt: 


2 H*F- (als KHF>-Schmelze) &Exerie, 4, + F, (18) 


Das gebildete Fluor ist ein praktisch farbloses, sehr 
giftiges Gas, das mit organischen Materialien sofort 
unter Feuererscheinungen reagiert. So brennt ein in 


einen Fluorstrom gehaltener Holzspan sofort. Auch 
Schwefel, Phosphor oder die Alkalimetalle reagieren 
bereits bei Raumtemperatur mit Fluor ab: 


S+2FR=SR (19) 
2P+S5SH=2PF; (20) 


Abb. 5: Fluordarstellung im Fluorgenerator. 


Abb. 6: Die Reaktion von Fluor mit Wasserstoff. 


Bemerkenswert ist die Reaktion von Fluor mit Wasser- 
stoff. Um Chlor mit Wasserstoff zur Reaktion zu bringen 
(I, S.83ff), muß man das Gemisch zünden, z. B. mit 
einem Lichtblitz. Füllt man zwei Vorratsbehälter einmal 
mit Hy- und einmal mit F)-Gas, so entsteht, sobald sich 
die beiden Gasvolumina berühren, eine Flammenerschei- 
nung: es tritt Verbrennung zu HF ein. Dieses gefähr- 
liche Experiment (Abb. 6) gelingt nur mit extrem ge- 
reinigten und getrockneten Gasen. Bei Gegenwart von 
Spuren Wasser oder Sauerstoff tritt Explosion ein. 
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Fluor - das radikalste unter den Radikalen 


Fluor ist das reaktionsfähigste aller Elemente. Dies drückt 
sich im Vergleich zu den anderen Halogenen besonders 
gut in den Bindungsenergien der Moleküle X, und HX 
aus (Tab. 3). 

Diese ist für Fluor fast am kleinsten, d. h. aber, Fluor 
teilt nicht gern seine Elektronen mit einem anderen 
Fluoratom im F7-Molekül. Dagegen ist die Bindungs- 
energie in HF mit Abstand die größte aller HX-Moleküle. 
Das macht verständlich, weshalb Fluor allen Wasser- 
stoffverbindungen den Wasserstoff unter Bildung von 
HF zu entreißen vermag. Das Dipolmoment u ist in den 
Molekülen aus zwei gleichen Atomen, X», natürlich 0, 
beim Fluorwasserstoff hingegen erwartungsgemäß wieder 
am größten. In der kovalenten Verbindung H-F (s. Kap. 8) 
sind die gemeinsamen Elektronen besonders stark zum 
Fluorpartner hin verschoben, also unsymmetrisch ver- 
teilt. Auch die Kraftkonstanten f, die angeben, welche 
Kraft man aufwenden muß, um die „elastisch” aneinander 
gebundenen Atome aus ihrem Gleichgewichtsabstand 
um einen bestimmten Betrag zu entfernen, zeigen die 
besondere Festigkeit der H-F-Bindung. So spiegeln mole- 
kulare Parameter die chemische Besonderheit des Ele- 
ments Fluor auch gut wider. 


Fluor - das Element mit dem größten Appetit 
auf Elektronen 


Die außergewöhnlichen Eigenschaften von Fluor können 
alle unter einem systematischen Aspekt zusammen- 


Elementen, ein Elektron aufzunehmen, es ist - wie man 
sagt - das elektronegativste Element. Dem steht auf der 
anderen Seite das Cäsium (Kap. 1) gegenüber. Es ist das 
Element mit der größten Tendenz, ein Elektron abzu- 
geben. So ist im Sinne unterschiedlicher Elektronegativi- 
tät die Verbindung Cäsiumfluorid, CsF, am ehesten als 
reinionische Verbindung anzusehen. 

Die Tendenz von Fluor, unter Bildung von Salzen oder 
kovalenten Verbindungen die Elektronen anderer Atome 
zu übernehmen, kann man als ein chemisches Indiz 
dafür nehmen, wieviele Elektronen ein Atom maximal 
für chemische Reaktionen zur Verfügung stellen kann. 
So ist z. B. die höchste Zahl der an ein Element gebun- 
dener Fluor- oder Chloratome für ersteres meist größer: 
Schwefel bildet SF;, aber nur SCl4; Jod: JF-, aber nur 
JC};; Platin: PtF;, aber nur PtCl4; Rhenium: ReF7, aber 
nur ReCl;; Silber: AgFz, aber nur AgCI. 

Die mit Abstand häufigste reine Fluor-Verbindung 
ist das Mineral Flußspat oder Fluorid (CaF,), die auch 
den natürlichen Fluorid-Gehalt des Trinkwassers aus- 
macht. Zur Bekämpfung der Karies hat man mit Erfolg 
dem Trinkwasser geringe Fluorid-Mengen zugesetzt, 
obschon die Wirkungsweise dieses Zusatzes noch um- 
stritten ist. So kann einmal Fluorid in den Zahnschmelz 
eingebaut werden und dessen Widerstandsfähigkeit er- 
höhen. Zum anderen sind Fluoride offenbar auch starke 
Gifte für Fäulnisbakterien, aber auch für höhere Orga- 
nismen. 

Aus dem Flußspat (CaF,) wird durch Zusatz von Schwe- 
felsäure die wasserfreie Flußsäure, der Fluorwasserstoff, 
gewonnen. Außerdem entsteht bei dieser Reaktion Cal- 
ciumsulfat, in wasserhaltiger Form als Gips bekannt: 


gefaßt werden: Fluor hat die stärkste Neigung unter allen CaF, + H),SO4 = CaSO4 + 2 HF (21) 
Tabelle 3: Eigenschaften der Halogene und Halogenwasserstoffe 
Bindungsenergie Atomabstand Dipolmoment Schwingungskraftkonstante 
H (kJ/mol) d (10-19 m) »(D) mdyn 
R (mr 2) 
13) 155 142 0 4,45 
Ch 246 199 0 3,20 
Br, 192 228 N) 2,36 
Jh 151 267 0 1,60 
HF 565 092 1,98 8,87 
HC1 431 127 1,03 4,81 
HBr 364 141 0,79 3,84 
HJ 297 161 0,38 2,92 


Mit Wasser erhält man die sauren Lösungen der Fluß- 
säure, die Glas rasch angreifen: 


SiO, + 4 HF = 2 H}0 + SIF4t (22) 


Aus dem Silikatanteil des Glases wird gasförmiges 
Siliciumtetrafluorid. Flußsäurebäder werden deshalb im 
großen Maße in der Glas- und Email-Industrie zum 
Ätzen und Polieren verwendet. Die besondere Be- 
ständigkeit von Fluorverbindungen, sozusagen das 
Gegenstück zur Reaktivität des Elements, haben zu 
einer starken Entwicklung der Fluorchemie beige- 
tragen. So erhält man durch Austausch von Chlor gegen 
Fluor (mit HF unter höherem Druck) aus Chlorkohlen- 
stoffverbindungen Fluorkohlenstoffverbindungen, z. B. 
aus Tetrachlorkohlenstoff ein Frigen®: 


ECCh + 3:BE =CElR; +3 Bel (23) 


Fluorkohlenwasserstoffe finden wegen ihres niedrigen 
Siedepunkts und ihrer Nichtbrennbarkeit als Sicher- 
heitskühlmittel, Feuerlöschmittel und Treibgase für 
Sprays oder beim Verschäumen von Kunststoffen 
Verwendung. Aus ungesättigten Fluorkohlenwasser- 
stoffen können durch Polymerisation (s. Kap. 11) uner- 
hört hitzebeständige Kunststoffe gemacht werden 
(PTFE = Polytetrafluoräthylen), die zum Beschichten 
von Bratpfannen und Töpfen oder für chemische 
Apparaturen eingesetzt werden (Abb. 7). So ist das 
radikale Element Fluor durch chemischen Einfalls- 
reichtum Baustein im widerstandsfähigsten, reaktions- 
trägsten Kunststoff geworden. 
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Abb. 7: Struktur polymerer Fluorkohlenwasserstoffe. 


Die Schilderung der Eigenschaften von Fluor sollte 
allerdings nicht darüber hinwegtäuschen, wie reaktiv 
auch die anderen drei Elemente der Gruppe sind. 
Sie führen schon in geringen Konzentrationen in der 
Luft zu starken Schleimhaut- und dann zu Lungenver- 
ätzungen. 


Abgestufte Reaktivitäten der Halogene — 
und warum 


Erhitzt man (z. B. durch einen genügend starken Strom- 
fluß) einen Kupferdraht in einer Atmosphäre aus Ch,-, 
Br>- oder J,-Dampf, so bildet sich in wenigen Sekunden 
braunes Kupferchlorid (CuCl,), schwarzes Kupfer- 
bromid (CuBr>) oder weißes CuJ. Jod kann dem Kupfer 
nur ein Elektron entreißen, es entsteht eine Verbindung 
des „einwertigen” Kupfers. Mit Fluor erhielte man gar 
Verbindungen, die sich vom CuF; ableiten. Bei diesem 
Versuch muß das Metall erhitzt werden, da die Reaktio- 
nen sonst nach Bildung einer oberflächlichen Deck- 
schicht aus dem betreffenden Metallhalogenid zum Er- 
liegen kommen. 


Cu+Ch = CuCl, (braun) 
CuCh 
+xH,0 = Cufg (blau) + 2 Clay (24) 
Cu+Bn = CuBr; (schwarz) 
CuBrz 
+xH50 = Cugd'(blau) + 2 Bra (25) 
2Cu+h =2CuJ (farblos, schwerlöslich 
in Wasser) (26) 


Die Salze CuCl, und CuBr; lösen sich in Wasser unter 
Hydratisierung der Cu**-Ionen beide mit schöner, unter- 
schiedlich blauer Farbe. CuJ ist schwerlöslich. 

Auch Eisen, Aluminium oder Quecksilber bilden, wenn 
man sie sehr heiß in eine Halogenatmosphäre bringt, 
rasch die Halogenide FeX3, AlX3 bzw. HgX,. Aber auch 
Nichtmetalle wie Phosphor, Arsen und Antimon reagie- 
ren heftig, die beiden letzen bereits mit kaltem, flüssigen 
Brom. 


2 P, As oder Sb + 3 X, = 2 PX3, AsX; oder SbX3 (27) 


Deutlich wird die abgestufte Reaktivität gegenüber 
Wasserstoff und Wasserstoffverbindungen. Fluor neigt 
mit Wasserstoff zur spontanen Explosion. Bei Chlor 
ist im Gemisch mit H, eine Zündung notwendig, um 
Chlorwasserstoff zu bilden, Brom reagiert auch unter 
Lichteinwirkung bei Normaltemperatur nicht mehr mit 
Wasserstoff, ebensowenig Jod. Die Energiebeträge 
En, die bei dieser direkten Reaktion frei werden, 
machen die Abstufung verständlich (28): 

H+FPF =2HF +54 kJ 

H, + Ch = 2 HC1 + 12 KJ 

H) + Bn = 2 HBr + 103 kJ 

H+h =-2H +48 (28) 
Bei der Erzeugung von HBr darf man nicht zu hoch er- 
hitzen, da sonst die Reaktion schon wieder merklich von 
rechts nach links, also unter Rückbildung der Ausgangs- 
produkte, verläuft. Man leitet deshalb ein Gemisch aus 
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gleichen Volumteilen H, und Br; bei etwa 200° über 
einen Katalysator (Reaktionsbeschleuniger) aus Platin- 
asbest. Ebenso verfährt man zur Darstellung von Jod- 
wasserstoff. 

Aus den Ionengrößen der Anionen X”, ebenso aus den 
Atomabständen der X,-Moleküle, erkennt man die Ab- 
stufung, wie sie sich aus den Atomgewichten der Halo- 
gene vorhersagen ließ. Das leichteste Halogen ist das 
reaktivste, das größte und schwerste Halogen ist das am 
wenigsten reaktive Mitglied der Elementfamilie. Das 
ist gerade umgekehrt wie bei den Alkalimetallen, wo 
deutlich das schwere Cäsium das reaktivste Element war. 
Dieses unterschiedliche Verhalten wird aber klar, wenn 
man annimmt, daß die Elektronen mit negativer Ladung 
von einem positiven Atomkern angezogen werden. Abb. 8 
stellt die Ionen- und die Atomgrößen der Alkalielemente 
und der Halogene gegenüber. Ein großes Atom wird ein 
Elektron, welches sich weit entfernt vom Mittelpunkt 
aufhält, weniger anziehen als ein kleines. Lithium und 
Fluor werden in ihrer Gruppe Elektronen stärker an- 
ziehen als Cäsium und Jod. Daher wird Li schwerer 
zum Kation als Cs, F aber leichter zum Anion F als 
J zu J”. Es fehlt zum Verständnis dieses Sachverhalts 
eigentlich nur noch eine Begründung, weshalb gerade 
manche Atomsorten Elektronen abgeben möchten, 
andere aber bestrebt sind, zusätzlich Elektronen zu er- 
halten. Diese Begründung wird in Kap. 4 bis 6 gegeben. 
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Abb. 8: Vergleich von Atom- und Ionengrößen der Alkali- 
metalle bzw. Halogene und der Energien für den Elek- 
tronentransfer in der Gasphase. 
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In Abb. 8 ist auch die Energie (in kJ/mol) angegeben, 
die zur Überführung der Atome in Ionen aufgewendet 
werden muß oder dabei frei wird (Elektronenaffinität 
der Halogenatome). Diese Energien sind für die Reaktion 
der gasförmigen Atome angegeben: 


Energieverzehrender Schritt: 
Ionisierungsenergie + M = M* + e7 


Energieliefernder Schritt: 
X + e” = X” + Elektronenaffinität 


Hierbei mag überraschen, daß Chlor, nicht Fluor, die 
höchste Elektronenaffinität hat. In Reaktionen unter 
normalen Bedingungen kommt aber hinzu, daß das 
kleine F”-Ion bessere ionische Gitter aufbaut oder daß 
das kleine Fluor stärkere kovalente Bindungen ausbildet. 


Chlor - doch nicht so einseitig 


Den Namen Halogene haben die Elemente der Gruppe 
von ihrem häufigen Auftreten in Salzen zusammen mit 
den Alkalimetallen. Aber das sind nur wenige Partner- 
elemente mit sehr konträren Eigenschaften. Die Ver- 
bindungen der Halogene mit den meisten übrigen Ele- 
menten stehen in ihren Eigenschaften zwischen diesen 
typischen Salzen und den rein kovalenten, unpolaren 
Molekülen X, der elementaren Halogene selbst. Schon 
Chlor bildet mit der Mehrzahl der Metalle nicht mehr 
dreidimensional-gleichwertige ionische Salze, sondern 
es herrschen Schichtengitter oder gar kovalente moleku- 
lare Bindungsweisen vor. Gleiches gilt für Bromide und 
Jodide. So bildet Magnesiumchlorid (MgCl»,) ein Schich- 
tengitter (s. Kap. 3), desgleichen Aluminiumchlorid 
(AlCh). Aluminiumchlorid zeigt aber noch eine andere 
Merkwürdigkeit. Schon bei ca. 180° fängt es an, rasch zu 
sublimieren. Der Dampf besteht bei dieser Temperatur 
aber nicht aus AlC1;-Molekülen, sondern enthält Mole- 
küle der Zusammensetzung Al»Cl;. Auch ein ganz ande- 
res Metall, Gold, bildet ein Trichlorid (AuCl;). Auch 
dieses hat im Dampfzustand Moleküle der Zusammen- 
setzung Au,Cl;. Die Strukturen der beiden Halogenide, 
deren Moleküle dem Zweifachen der Formel MC]; ent- 
sprechen, sind in Abb. 9 skizziert. 

Daß das eine der Moleküle eben ist, das andere dagegen 
ein über eine Kante verknüpftes Doppeltetraeder bildet, 
muß eine Eigenschaft der Metalle sein. Wichtig im Hin- 
blick auf das Chlor ist dies: Chlor kann offenbar zu 
mehr als zu einem Partner Bindungsbeziehungen auf- 
nehmen. Das könnte bedeuten, daß auch Chlor mehr 


Abb. 9: Chloratome als Brücke zwischen zwei Metallatomen 
in den Molekülen von AlaClg und AuaCig 


als ein Elektron für Bindungen zur Verfügung stellen 
kann. Dafür gibt es auch noch andere Hinweise. 
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Beim Einleiten von Chlor in Natronlauge (NaOH) bilden 
sich Natriumchlorid und eine neue Chlorsauerstoffver- 


bindung, Natriumhypochlorit: 
2 NaOH + Ch = NaCl + NaOCl + H,O (29) 
3 Naocı rim, ) NaCl + NaClO; (30) 


4 NaCIO, —hitzen „ NaCı + 3 NaClO4 @1) 


Hypochlorite, Salze mit dem Anion OCI”, sind der aktive 
Stoff in vielen Bleichmitteln und im Chlorkalk. Beim 
Erwärmen der wäßrigen Lösungen zersetzen sie sich 
(G1.30) unter Bildung von einer weiteren Chlorsauer- 
stoffverbindung (Natriumchlorat, auch als „Unkraut-Ex” 
bekannt), die mit brennbaren Stoffen explosive Ge- 
mische bildet. Vorsichtiges Erhitzen des festen Salzes 
NaCIO; liefert unter neuerlicher Bildung von Natrium- 
chlorid schließlich die sauerstoffreichste Chlorverbin- 
dung: Natriumperchlorat, NaClO, (Gl.31). Wie andere 
Nichtmetalle bildet also auch das Chlor sauerstoffhaltige 
Ionen. Das Perchloration ClOz ist ebenso tetraedisch 
gebaut, wie das zur Schwefelsäure H,SO, gehörige Sulfat- 
ion SO4°” oder das Ion der Phosphorsäure H;PO,, das 
Phosphation PO43”. Wenn erst in den folgenden Kapiteln 
der innere Aufbau der Atome, die Elektronenstruktur 
der Atome, verständlich geworden ist, folgt die Mög- 
lichkeit zur Bildung dieser Ionen wie aus einem chemi- 
schen Dominospiel. 
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Die Erdalkalimetalle 


Mit den Alkalimetallen und den Halogenen haben wir zwei besonders typische Element- 
familien kennengelernt. In beiden Gruppen findet man zwar abgestufte Eigenschaften, 
doch die Gemeinsamkeiten sind so zwingend, daß auch schon Chemiker, die nichts 
von Atomen und Ionen, ihren Größen, Ladungszahlen usw. wußten, sie empirisch in 
einer Gruppe zusammenfaßten. 

In diesem Kapitel soll eine weitere Gruppe von Elementen auf Ähnlichkeiten untersucht 
werden; denn viele experimentelle Befunde haben bereits Fragen nach dem Zusammen- 
hang zwischen chemischen Erscheinungsformen und der inneren Struktur der Atome 
aufgeworfen. Die Erdalkalielemente werden diesen Fragenkreis erweitern, der in den 
folgenden drei Kapiteln zu einer möglichst anschaulichen Entwicklung moderner chemi- 


scher Vorstellungen vom Aufbau der Atome führt. 


Häufig - nicht dasselbe wie gehäuft 


Die chemischen Elemente sind - in Form mannigfacher 
Verbindungen - ganz unterschiedlich am Aufbau der 
Erde bzw. am Aufbau der der direkten Erforschung 
zugänglichen Erdkruste beteiligt. Manche Elemente sind 
hier sehr häufig, wie etwa Sauerstoff, Silicium, Alumi- 
nium, Eisen, Calcium oder Natrium, die zusammen 
etwa 95% der Erdkruste ausmachen, andere dagegen 
äußerst selten, wie etwa Platin und Gold, die wohl weni- 
ger als ein Millionstel Prozent (10"°%) der Kruste bilden. 
Unter den seltensten Elementen gibt es welche, wie eben 
die Edelmetalle, die schon im Altertum bekannt waren 
und genutzt wurden, während recht häufige Elemente 
wie Titan (0,4%) nicht einmal leicht gewonnen werden 
können, da sie so gleichmäßig verteilt vorkommen. 
Tab. 1 gibt einen Überblick über die (teilweise recht 
unsichere) Häufigkeit chemischer Grundstoffe in der 
Erdkruste. 

Das gehäufte Vorkommen seltener Elemente an einer 
Stelle - man denke nur an die Goldgräber des vergan- 
genen Jahrhunderts - oder auch das Auftreten reiner, 
oft kristallisierter Stoffe deuten auf in Jahrmillionen ab- 
gelaufene geochemische und geophysikalische Prozesse 


hin. So, wie sich zwei Substanzen und mit ihnen die 
zugrunde liegenden Teilchen freiwillig mischen, nicht 
aber freiwillig entmischen, würden alle Vorgänge auf 
Erden letztlich zu einer immer weiter führenden Ver- 
mischung der Atomsorten führen. Anreicherungen, 
Entmischungen, ob künstlich oder von der Natur durch- 
geführt, benötigen Energie; diese steht aber durch die 
Sonneneinstrahlung oder durch die Erdwärme zur Ver- 
fügung. Zum Beispiel haben in geologischen Zeiträumen 
die von der Sonnenenergie abhängigen Lebensprozesse 
zu bemerkenswerten und wichtigen lokalen Anreiche- 
rungen geführt: aus abgestorbenen Pflanzenteilen und 
Mikroorganismen entstanden Kohle, Öl und Erdgas, aber 
auch Kalkgebirge aus Muschelschalen. 

Seit es auf der Erde einen Wasserkreislauf, also Regnen 
und Verdunsten, und die übrigen Verwitterungsprozesse 
gibt, laufen Umbildungsprozesse der Erdoberfläche ab. 
Dabei werden die chemischen Verbindungen des an- 
stehenden Gesteins zuneuen Verbindungen umgeordnet, 
vom Wasser fortgespült, als Schwebstoffe weitergetragen 
oder aufgelöst in die Meere geführt. 

Am besten löslich von allen anorganischen Stoffen sind 
die Salze. Der Salzgehalt der Meere müßte also im Laufe 
der Zeit gestiegen sein; doch der größte Teil der ozeani- 
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Tabelle 1: Prozentuale Häufigkeit chemischer Elemente in der Erdkruste 


>10% Sauerstoff (O), Silicium (Si) 


1-10% Aluminium (Al), Eisen (Fe), Calcium (Ca), Natrium (Na), Kalium (K), Magnesium (Mg) 
0,1- 1% Wasserstoff (H), Titan (Ti), Stickstoff (N), Chlor (Cl), Kohlenstoff (C) 
0,01-0,1% Fluor (F), Phosphor (P), Schwefel (S), Mangan (Mn), Barium (Ba), Strontium (Sr), Zirkon (Zr) 
0,001-0,01% Rubidium (Rb), Vanadin (V), Chrom (Cr), Zink (Zn), Nickel (Ni), Lithium (Li), Blei (Pb) 
10-2-10-3% Uran (U), Brom (Br), Zinn (Sn), Kupfer (Cu), Cäsium (Cs), Arsen (As), Molybdän (Mo) 
10-5-10-2% Jod (J), Antimon (Sb), Selen (Se), Cadmium (Cd), Quecksilber (Hg) 


10°6-10°5% Wismut (Bi), Silber (Ag), Neon (Ne) 


<10”6% Gold (Au), Platin (Pt) und die anderen Platinmetalle (Ru, Rh, Pd, Os, Ir) 
und die meisten schweren radioaktiven Elemente 


schen Entwicklungsgeschichte liegt in ältesten geologi- 
schen Zeiten (Präkambrium). Seit dieser Zeit hat es, 
geologisch sehr gut nachweisbar, wiederholt auch Salz- 
bildungsperioden gegeben: Durch Abschnürung und 
Austrocknung flacher Meeresteile, auch durch mehr- 
faches Überfluten und Verdunsten, sind gewaltige Salz- 
lager entstanden, die dem ozeanischen Reservoir so 
wieder Salz entzogen. Man kann annehmen, daß der 
Salzgehalt der Meere bereits seit mehreren Hundert- 
millionen Jahren, also vor der Entwicklung höheren 
Lebens, etwa konstant ist. Zwischen dem Salz der Meere, 
dem Salz in mächtigen Salzlagern unter der Erde und 
der Häufigkeit chemischer Bestandteile des Salzes im 
Urgestein und in daraus entstandenen Böden besteht 
damit ein direkter Zusammenhang, beschreibbar als 
Fließgleichgewicht. 


Meere - Sammelbecken für Salze 


Besonders in Deutschland finden sich von Thüringen 
bis zur Nordseeküste sehr große und mächtige Salzlager- 
stätten, die durch Eindunsten des „Zechsteinmeeres” 
entstanden. Ihre Schichtenfolge ist ein Abbild der Lös- 
lichkeit der einzelnen Salze im Meerwasser in Abhängig- 
keit von der Konzentration und der Wassertemperatur. 
Zuunterst findet sich schlecht löslicher Kalk (Calcium- 
carbonat), darüber abwechselnd dünne Schichten von 
Gips (abgeschieden im Sommer) und stärkere Schichten 
von Natriumchlorid (Steinsalz, hauptsächlich abge- 
schieden im Winter). Noch leichter lösliche Salze wurden 
noch später ausgeschieden und häufig, bevor das 
Salzlager durch eine Schutzschicht aus Tonablagerungen 
abgedeckt war, wieder ausgewaschen. Dabei handelt es 
sich besonders um die landwirtschaftlich wichtigen Ka- 
liumsalze. 
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Abb. 1: Ausdehnung des Zechsteinmeeres und Salzlagerstätten 
in Deutschland 


Die Salzlagerstätten, vielerorts aber auch das Meer, aus 
dem sie hervorgingen, bieten wichtige Ausgangsmate- 
rialien für eine große Zahl bedeutender chemischer 
Prozesse. So ist das Natriumchlorid Ausgangsmaterial 
für alle wichtigen Natrium oder Chlor enthaltenden 
chemischen Massenprodukte. In Tabelle 2 sind die wich- 
tigsten im Meerwasser, und damit auch in Salzlagern, 
enthaltenen Elemente angegeben. Die häufigeren in 
Gramm/Liter, die selteneren in Milligramm/Tonne. 
Beide Skalen unterscheiden sich also um den Faktor 
1 Million. 


Tabelle 2: Gehalt des Meerwassers an chemischen Bestandteilen* 


Bestandteil g/Liter Bestandteil mg/Tonne 
Natrium (Na*) 10,61 Strontium (Sr**) 8000 
Magnesium (Mg**) 1,27 Lithium (Li*) 180 
Calcium (Ca**) 0,40 Rubidium (Rb*) 120 
Kalium (K*) 0,37 Cäsium (Cs*) 0.6 
Strontium (Sr**) 0,008 Barium (Ba**) 13 
Chlor (C17) 18,9 . . 
Sulfat (SOZ ) 2,6 ; ; 
Carbonat (als HCO3) 0,14 Fluor (F°) 1300 
Brom (Br) 0,066 Stickstoff 300 
Fluor (F°) 0,0013 Phosphor (als PO, ?) 70 
Jod (J”) 30 


* daneben noch ca. 30 weitere Elemente mit ca. 0.01-10 mg/Tonne 


Die Natur hat von der Häufigkeitsverteilung der Ele- 
mente insofern Gebrauch gemacht, als sie bei den ein- 
fachsten Formen des Lebens, die alle im Wasser ent- 
standen sind, in genialer Weise auf die Ionenverteilung 
im Meer zurückgegriffen hat. Je höher entwickelt ein 
Lebewesen ist, je differenzierter seine Zellmembranen 
sind, desto weniger ist es von einer Umgebung mit 
genau festgelegter Elementverteilung abhängig. Es kann 
also zum Beispiel an Land und in der Luft leben. Über 
eine vielstufige Nahrungskette sind aber auch hier sämt- 
liche Lebewesen in ihrem Stoffwechsel an den Kreislauf 
bestimmter lebensnotwendiger Elemente angeschlossen. 
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Abb. 2: Beispiele für feste biogene Strukturen aus Calciumverbindungen. 


Calcium und Magnesium - zwei Erdalkalimetalle 


Im Wasser und in Salzlagern finden sich als ständige 
Begleiter von Kalium-und Natrium- noch Magnesium- 
und Calciumsalze. Beide spielen eine große Rolle in der 
Natur: sie türmen in Verbindungen ganze Gebirge auf 
und sind - wie auch Kalium und Natrium - notwendige 
Bestandteile in der Ernährung von Pflanze und Tier. 
Magnesium findet sich in komplizierten Verbindungen 
in den Zellen. Calcium wird häufig zum Bau fester 
Strukturen (Knochen, Zähne, Muschelschalen, ... .) ver- 
wendet. Das wird kein Zufall sein, sondern muß mit 
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der Verfügbarkeit der Elemente und den Eigenschaften 
ihrer Verbindungen zusammenhängen (Abb. ]). 
Zunächst eine charakteristische Reaktion: Gibt man 
konzentrierte Lösungen von Magnesiumsalzen oder 
Calciumsalzen in kohlensäurehaltiges Wasser (Mineral- 
wasser, Sprudelwasser), dann fälltein weißer Niederschlag 
aus: 


Mg** + CO, + HHO—MsC0O;, + 2H* (1) 
Ca*t* + CO, + HO —CaCO;; + 2H* (2) 


Wasserlösliche Salze wie Magnesiumchlorid (MgCh,) 
und Calciumchlorid (CaCl,) reagieren mit CO, zu 
schlecht löslichen Carbonaten (MeCO;). Viel empfind- 
licher ist diese Nachweisreaktion, wenn man statt 
Mineralwasser eine Lösung von Natriumcarbonat 
(Soda, Na5CO;) verwendet. Die hohe Konzentration 
an Carbonationen (CO3-) vermindert die Löslichkeit 
der Carbonate MgCO; und CaCO;. 


Na,CO; + MgCl, = 2NaCl + MgCOy (3) 
Na,CO; + CaCh = 2NaCl + CaCO; (4) 


Daß die Zusammensetzung von Magnesiumchlorid 
MgCh und nicht MgClI ist, daß die Ionen Mg** und Ca** 
zwei positive Ladungen tragen, wird später in diesem 
Kapitel bewiesen. Der Carbonat-Niederschlag beweist: 
Manche Salze von Erdalkaliionen sind schlechter löslich 
als die von Alkaliionen. Das Carbonat CaCO; bildet 
als Kalk, ebenso das Doppelcarbonat CaMg(CO;),, in 
der Form des Dolomits ganze Gebirge. Ein wenig von 
diesen sehr häufigen Ionen ist oft im Trinkwasser gelöst 
und schlägt sich als Kesselstein beim Erhitzen nieder. 


Linienspektren - eine farbige Sache 


Beträufelt man Kalk mit etwas Salzsäure und hält ihn 
in eine nichtleuchtende Bunsenflamme, wird diese gelb 
bis ziegelrot gefärbt. Gelb entsteht durch Verunreinigung 
mit Natrium, nur reine Ca-Verbindungen färben schön 
rotgelb. Charakteristisch ist die dieser Farbe entspre- 
chende Linienfolge im Spektroskop (s. Kap. 1). Feuer- 
werkstechniker verwenden noch eine Reihe anderer 
Salze zum Färben von Flammen („Bengalische Lichter”), 
besonders Strontiumsalze für karminrote und Barium- 
salze für grüne Färbungen. Auch diese beiden Ionen- 
sorten (Sr**, Ba**) zeigen, als lösliche Chloride mit 
Natriumcarbonat umgesetzt, typische Schwerlöslichkeit: 


Sr+* + COy- = SrCOy 6) 
Bat* + COy” = BaCO;+} (6) 
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Sie ähneln dem Calcium in der Eigenschaft, charakte- 
ristische Flammenfarben und im Spektroskop charak- 
teristische Linienmuster zu zeigen (Abb. 3). 

Die Spektroskopie ist manchmal ein zu genaues Nach- 
weismittel, da man mit guten Spektroskopen selbst ge- 
ringste Spuren erkennt. Natürlich sind länger anhaltende 
Flammenfärbungen auch zum Nachweis reiner Verbin- 
dungen geeignet. Die Anwendung in der Feuerwerkerei 
ist ein Beispiel. 
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Abb. 3: Flammenspektren der Erdalkalielemente Ca, Sr, Ba. 


Rezeptur für „bengalische Feuer” 


Auf ungefährliche Weise kann man sich wie folgt eine 
„bengalische Fackel” machen: In 100 ml Wasser werden 
25 g Strontiumnitrat (Sr(NO3),) gelöst und damit ein stark 
saugfähiges Papier getränkt und aufgerollt. Das getrock- 
nete Papier brennt (im Freien!) sehr rasch mit karmin- 
roter Farbe ab. Mit Bariumnitrat (Ba(NO;),) erhält man 
eine grün brennende Fackel. 

Magnesium färbt die Flamme nicht sichtbar, ebensowenig 
ein anderes, seltenes Element, das man zur Gruppe der 
Erdalkalielemente zählt, das Beryllium, Be. 


Auch eine Gruppeneigenschaft: Löslichkeit 


Die Erdalkalimetalle weisen auch in anderen Eigen- 
schaften Abstufungen auf; zum Beispiel bei der Reaktion 
der Ionen mit Schwefelsäure. Schwefelsäure (H,SO,) bil- 
det ein Anion, das Sulfation (SO, ") mit zwei negativen 


Tabelle 3: Löslichkeit von Erdalkalisalzen in mol/l 


Anion Formeleinheit Mg*+*+ Ca SL Bat* 
des Salzes 

Hydroxid Me(OH), 1.4 x 10° 1.6 x 1072 5.7x 102 2.0 x 10=1 
OH” 

Fluorid MeF; 14 x 1072 2.1x 10% 9,6x 10-4 91x1073 
F- 

Carbonat MeCO; 2.4 x 1073 1.5 x 10° 73x10 8.6 x 10°? 
Cor 

Phosphat Me;(PO4) 25x10 13 x 10° va 17x 1075 
POZ: 

Sulfat MeSO, 2.8 15x 102 6.0 x 10°* 8.6 x 106 
so 

Chromat MeCrOy 42 1.4 x 1071 5.9 x 103 1.6 x 105 
CrOs” 

Oxalat Me(CO00), 6.2 x 103 3.1x 10 2.6 x 10* 39x10 
(C00)5" 


Ladungen ebenso wie das Carbonation aus Kohlen- 
säure. Bet*- und Mg**-Jonen bilden wasserlösliche 
Sulfate: BeSO4 und MgSO, Calciumsulfat (in wasser- 
haltiger Form als Gips besser bekannt), CaSO4, Stron- 
tiumsulfat, SrSO4,und Bariumsulfat, BaSO,, (sog. Schwer- 
spat, als Wärmereservoir in Elektrospeicheröfen verwen- 
det) werden in dieser Reihenfolge immer schwerer 
löslich. 

Tabelle 3 zeigt die Löslichkeit von Erdalkalisalzen in 
Wasser, wobei die Löslichkeit Zu,die Größe Enipens, 
in-MaL_bei gesättigter Lösung angegeben wird. Die etwas 
anschaulichere Angabe der Löslichkeit in 5 erhält man 
aus Lm durch Multiplikation mit dem Formelgewicht 
in Gramm. So ist das Formelgewicht für BaSO, 233 g 
und die Löslichkeit Zm beträgt hier 8,6 - 107° mol, Damit 
ergibt sich die Löslichkeit in& mit 8,6 - 10-0 mel 233g= 
0,002 g. Es lösen sich also etwa 2 Milligramm. 

Die in Tabelle 3 angegebenen Salze kann man grob in 
gut lösliche (Lm >1), mäßig lösliche (Lm >0,1), schlecht 
lösliche (Zm 0,1-0,001) und schwerlösliche einteilen 
(Lu<10”). Schwerlösliche Stoffe eignen sich zum Nach- 
weis und zur Abtrennung von Elementen in der chemi- 
schen Analyse und zur Reinigung und Gewinnung be- 
stimmter Elemente. Erdalkaliionen gehören wegen der 
Vielzahl schwerlöslicher Salze daher zu den gut nach- 
weisbaren Elementen. Allerdings muß man wissen, 
welche anderen Ionensorten bei einer Nachweisreaktion 
stören. Wegen der geringen Löslichkeit findet man auch 
viele Verbindungen dieser Elemente in schönen Kristal- 
len als Restprodukte der Verwitterung von Gesteinen 
und der Abscheidung aus Lösungen. 


Vom Kalkbrennen und Kalklöschen 


Die größten Vorkommen einer ziemlich reinen Calcium- 
verbindung sind Calciumcarbonatgesteine: Kalkstein, 
Kreide oder Marmor bzw. als größere Kristalle auch 
Aragonit oder in einer viel häufigeren Form als Caleit 
oder Kalkspat. Die weitaus meisten Kalke sind marinen 
Ursprungs, also im Meer abgesetzte Sedimentgesteine. 


Abb. 4: Dünnschliff eines Kalkschlammsediments (Foramini- 
feren). 
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Die Bildung kann rein anorganisch-chemisch erfolgt 
sein: Das Wasser war übersättigt an Calciumcarbonat, 
und es begann auszukristallisieren. Die Löslichkeits- 
verhältnisse sind aber komplizierter, als sie zunächst 
(s. Tab. 1) erscheinen. Außer auf organischem Wege 
wird aber Kalk auch auf biochemischem Wege gebildet. 
Eine große Zahl von Algen und Tieren (Korallen, Kalk- 
schwämme, Foraminiferen, Weichtiere und Stachel- 
häuter) bauen Schalen oder Gerüste aus Kalk; über ein 
Drittel der Ozeanböden, so nimmt man an, werden von 
solchem biogenen Kalkschlamm bedeckt. Viele Kalk- 
steine lassen auch noch mit bloßem Auge Reste von 
Schalen usw. erkennen (Abb. 4). 

Erhitzt man Calciumcarbonat auf Temperaturen über 
900°C (im Laborexperiment in einem Quarzrohr), wird 
ein farbloses Gas entwickelt, das Kohlendioxid. Es ist 
leicht dadurch nachweisbar, daß es rasch eine Flamme 
löscht, also die Verbrennung nicht unterhält, und mit 
Lösungen von Erdalkalisalzen rasch wieder Carbonat- 
niederschläge bildet. Besonders eignet sich hier das sog. 
Barytwasser (Ba(OH), in Wasser gelöst): 


Ba(OH), + CO, —>BaC0;} + H,O (7) 


Bei der Abspaltung von CO, aus CaCO; muß eine 
neue Calciumverbindung entstehen, es ist das Cal- 
ciumoxid, CaO: 


CaCO; _9% CaO + CO,t „Brennen” (8) 


Wegen seiner Darstellungsart wird Calciumoxid auch 
„Gebrannter Kalk” genannt. Dieser Vorgang wurde 
schon vor über 3000 Jahren in der „Baustoffindustrie” 
durchgeführt. Das entstehende Produkt wird mit Wasser 
verrührt und in dieser Form als Schlamm, ggf. mit Sand 
vermischt, als Kalkmörtel verwendet. Zunächst bildet 
sich aus CaO unter Wärmeentwicklung („Löschen”) 
Calciumhydroxid (Ca(OH),). 

Dieser „gelöschet Kalk” reagiert langsam 


Schema 1: 


CaO + H,O = Ca(OH), „Löschen” (9) 
Ca(OH), + CO, = CaCO; + H,O „Abbinden” (10) 


mit dem Kohlendioxid der Luft zu Calciumcarbonat 
zurück. Mit Kalk frisch gemauerte und verputzte Wände 
bleiben also wegen dieser chemischen Reaktion, dem 
„Abbinden”, längere Zeit feucht. CaO und Ca(OH), sind 
stark ätzende, alkalisch reagierende Stoffe, die besonders 
für die Augen sehr gefährlich sind. Sie werden aber 
nicht nur für die Kalkmörtelherstellung sondern für eine 
Reihe wichtiger Chemikalien als Ausgangsstoffe ge- 
braucht, z. B. in der Glasindustrie, für die Sodaher- 
stellung sowie für Carbid und für den als Düngemittel 
bekannten Kalkstickstoff. 

Riesige Mengen von Kalk, CaCO;, werden allerdings 
einem anderen Brennvorgang, vermischt mit Ton, unter- 
worfen. Brennt man diese Bestandteile bei so hohen 
Temperaturen (ca. 1400°C), daß Sinterung - also ein 
langsames Verschmelzen der Komponenten - einsetzt, 
erhält man Zement aus den Ausgangsstoffen. Zwischen 
Kalk und Ton (allgemein hier als Aluminium/Silicium- 
Sauerstoffverbindung verstanden) gibt es alle Übergänge, 
sowohl im natürlichen Vorkommen, wie in den technisch 
durch Mischen der Komponenten und Brennen erhal- 
tenen Produkte. Eine Gegenüberstellung zeigt das 
Schema 1. 

Die Zemente binden auch unter Wasser ab, d.h., sie 
werden hart. Ähnlich wie Kalkmörtel ist auch Zement 
eine extrem stark basische Verbindung. Mit Wasser wer- 
den ziemlich rasch unlösliche, vernetzte Silikate aufge- 
baut, die die besondere Widerstandsfähigkeit gegen 
Wasser ausmachen (vgl. I, S.107ff). Anders als beim 
wasserbildenden Vorgang (Gl. 10) wird also beim Ab- 
binden des Zements (oder des Betons = Zement + Sand 
oder Kies) Wasser chemisch benötigt. Festwerdenden 
Beton muß man daher mehrere Tage feucht halten. 


«— % Kalk— 


Hydraul. 


Roman- ; Portland- ı 


I 
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Hütten- 
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Wie die Gitterenergie die Chemie beeinflußt 


Der gebrannte Kalk, das Calciumoxid CaO, entspricht 
in seiner 1:1 Zusammensetzung dem Natriumchlorid 
NaCl. Es hat tatsächlich die gleiche Struktur (man nennt 
den Strukturtyp ja auch Natriumchloridtyp). Da die Gitter- 
energie eines Oxids MeO bei gleicher geometrischer 
Anordnungsart der Bausteine um so größer sein sollte, 
je geringer der Abstand Me-O ist, muß das Metalloxid 
eines kleinen Erdalkaliions also stabiler sein als das eines 
großen. Man kann daher erwarten, daß die Erdalkali- 
carbonate um so leichter in die Oxide übergehen, je gün- 
stiger die MeO-Gitterenergie ist. Die Carbonate kleiner 
Ionen sollten also leichter zu „brennen” sein. Die Gitter- 
energie der Carbonate ist viel weniger von der Kationen- 
größe abhängig, da das aus mehreren Atomen zusammen- 
gesetzte CO} -Ion recht groß ist und leichter „Lücken” 
für große Kationen bildet. 

Tabelle 4 gibt für die „Brennreaktion” die Temperatur an, 
bei der der Gleichgewichtsdruck des gebildeten Kohlen- 
dioxids Pco, gerade 1 Atmosphäre beträgt, sowie die 
aufzuwendende Energie AH pro Formeleinheit. 


Tabelle 4: Thermische Zersetzung der Erdalkalicarbonate 


Reaktionen AH(kJ/mol) TCC) Pco»=1 
MgCO;—MgO + CO, 117 540 
CaCO; —Ca0 + CO, 176 900 
SrCO; —SrO + CO, 239 1290 
BaCO; —BaO + CO, 264 1360 


Damit wäre bereits ein indirekter experimenteller 
Hinweis auf die Reihenfolge der Ionengröße gegeben. 
Genau der gleiche Gedanke läßt sich auf die Löslich- 
keit von Erdalkalisalzen mit großen Anionen, zum 
Beispiel mit den Sulfaten, anwenden. Das große 
SO7”-Ion bildet mit den verschiedenen Kationen etwa 
gleich gute Gitter. Beim Lösen in Wasser wird aber das 
kleine Kation viel besser mit den Wassermolekülen 


Bat? ge ie? 5 5 
1 RE 

31 65 99 113 135 
Be R Ca Sr 3 
112 160 197 215 217 


Abb. 5: Größe der Erdalkalikationen in pm = 10°!? m (im Ver- 
gleich dazu die Größe der Atome im Metall). 


Ionen-Dipol-Wechselwirkungen eingehen (s. 1,S.98ff), 
also besser hydratisiert werden. Das Salz aus kleinem 
Kation und großem Anion wird also besser löslich sein. 
Auch Tab. 3 enthält somit eine indirekte Aussage über 
die Ionengrößen, die röntgenographisch aus zahlreichen 
Messungen genauer ermittelt werden konnten (Abb. 5). 


Ladungszahl und Strukturen 


Aus der Interferenz der Röntgenlichtwellen, die an den 
regelmäßig angeordneten atomaren Bausteinen gebeugt 
werden, erhält man ein Punktmuster, welches indirekt 
die Information über den Gittertyp enthält. Es ist daher 
besonders einfach, die Festkörperstruktur eines kristalli- 
sierten Stoffes aus dem Vergleich seines Beugungs- 
musters mit den bekannten Strukturen zu ermitteln. 
So findet man für alle Oxide MgO bis BaO den gleichen 
Strukturtyp wie für NaCl, also eine Anordnung von 
6 Metallionen um ein Sauerstoffanion (Oxidion O2) und 
ebenso von 6 Oxidionen um ein Metallion. Nur das 
Berylliumion ist zu klein und umgibt sich lieber mit nur 
4 Anionen im BeO. Aus dem Auftreten des NaCl-Struk- 
turtyps geht direkt hervor, daß die Erdalkalioxide die 
Zusammensetzung MeO haben müssen. Abb. 5 zeigt 
auch, daß die Ionengrößen von Na* und Ca** sowie 
von K* und Ba** etwa übereinstimmen. Aus der Struktur 
kann man die Ionenladung allerdings nicht ersehen. 
Die Gegenüberstellung 


NaCl Kristall 
HCl Molekül 


CaO Kristall 
H,O Molekül 


zeigt aber, daß Chlor sich mit einem Wasserstoffatom 
zu einem Molekül und das Cl”-Ion mit je einem einfach 
positiven Natrium-Ion zum Kristall vereinigt. Danach 
hat man Chlor schon früh als „einwertig” bezeichnet. 
Sauerstoff bildet aber H,O-Moleküle. Hieraus kann man 
schließen, daß der Ionenkristall Ca**- und O”-Ionen 
enthält. Bei der Umsetzung der Oxide mit HCl sollten 
also Chloride der Formeleinheit MeCl, entstehen, z. B. 
gemäß Gl. 11 oder 12 


MgO + 2 HCl = MgCh + H,O (060) 
CaO +2 HF = CaR + HO (12) 


Wegen des Verhältnisses Me : Cl = 1:2 muß eine andere 
als die NaCl-Struktur auftreten. Abb. 6 zeigt zunächst die 
Struktur von Magnesiumchlorid, MgCl,, im Vergleich 
mit NaCl. 

Stellt man ein Kugel-Stäbchen-Modell von NaCl gerade 
so auf, daß man abwechselnde Schichten von Na*- und 
CI”-Ionen sieht, so entsteht daraus die MgCl,-Struktur 


N 
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Abb. 6: MgCh-Schichtstruktur (sog. Cadmiumchlorid-Typ); links im Vergleich zur NaCl-Struktur (die gepunkteten Atome des 
NaCI-Gitters müssen entfernt werden); rechts in der Aufsicht auf eine Cl-Mg-CI-Schicht. 


folgerichtig durch Weglassen jeder zweiten Metallionen- 
schicht. Hier kann man also aus der Struktur direkt 
schließen, daß die Ladung eines Mg-Ions die zweier 
Chloridionen ausgleichen muß, daß also das Mg-Ion 
zweifach positiv geladen ist. 

Nach GI. 12 entsteht aus CaO mit Flußsäure (HF) das 
Calciumfluorid; ein schwerlösliches Salz, das als Mineral 
Flußspat oder Fluorit heißt und mit seiner Struktur 
(Abb. 7) für eine ganze Reihe von Verbindungen typisch 
ist. Man nennt diesen Strukturtyp wegen seines bedeu- 
tendsten Vertreters auch Fluorit-Typ. Im 1. Kapitel war 
gezeigt worden, daß Alkalihalogenide dann einenanderen 
Strukturtyp als den NaCl-Typ aufbauen, wenn das Kation 
im Vergleich zum Anion zu groß wird. Bei Cäsium- 
halogeniden ist das der Fall. Das Radienverhältnis 
Cs+/J ist dem vom Ca**/F ähnlich (Abb. 7 unten). 
Aus der Cäsiumhalogenid-Struktur kann man sich die 
CaF,-Struktur so entstanden denken, daß nur jeder 
zweite Würfel aus 8 F-Ionen von einem Kation (Ca**) 
besetzt wird. 

Auch zahlreiche andere Strukturen von Erdalkaliverbind- 
dungen kann man sich aus den einfachen Alkalihaloge- 
nid-Strukturen herleiten. So entsteht beim Brennen von 
Kalk und Koks bei sehr hohen Temperaturen (>2000°) 
Calciumcarbid, auch kurz Carbid genannt. 


E2: 


Sa 169 


136 216 


Abb. 7: CaF>-Struktur (sog. Fluorit-Typ). Die Elementarzelle 
ist dünn eingezeichnet, die achtfache Koordination eines Cat?- 
Ions mit 8 F”-Ionen ist verstärkt ausgezogen. Nur jeder zweite 
Würfel aus 8 F”-Ionen ist mit einem Ca*? besetzt. 


BE 


Go+3Cc ZU ac, + co 
CaCO, +4C = GG +3CO (13) 


Aus Calciumcarbid entsteht mit Wasser wiederum 
CaO bzw. Ca(OH), und das brennbare Acetylen 
(Gl. 14) 


CaC; + 2 H50 = Ca(OH), + H-CC-H (14) 


Im Carbid liegen die beiden C-Atome aneinander ge- 
bunden vor wie im Acetylen. Ein Anion [CC]? kann 
aber nicht mehr Kugelform haben wie ein monoatomares 
Teilchen, es muß gestreckt gebaut sein. Calciumcarbid 
kristallisiert in einem Gitter, das dem NaCl sehr ähnlich 
ist; nur in einer Richtung ist der „NaCl-Würfel” im 
CaC; relativ länger, nämlich in der Achse der länglichen 
C, "Ionen (Abb. 8). 

Auch die wichtigste Calcium-Verbindung, das Calcium- 
carbonat (CaCO), kristallisiert in einer Struktur, die man 
sich vom NaCI-Typ abgeleitet denken kann. Das drei- 


CaC;, 


=(__) COs”-Anion 


Abb. 8: Vergleich der Struktur von NaCl mit Ca-Carbid 
(CaC3, Cy”2-Ionen anstelle von CI”) und mit CaCO3 
(CO3"2-Ionen anstelle von CI”). 


außerordentlicher, 


normaler (ordent- 
licher)Strahl 


>S\_ "A optische Achse, in 
der das Licht nicht ab- 
gelenkt wird (3-zählige 
Achse i.d. StrukturderAbb) 
Abb. 9: Die Doppelbrechung des Licht an einem Kalkspat- 
Kristall. 


eckige CO;-Ion ersetzt das kugelförmige Cl-Ion, so daß 
die NaCl-Struktur in Richtung der dreizähligen Achse C; 
(Abb. 8) unverändert, senkrecht dazu relativ vergrößert 
erscheint. 

Alle Kristalle, die nicht kubisch kristallisieren (wie z. B. 
NaCl) haben übrigens eine interessante optische Eigen- 
schaft, die beim Kalkspat besonders deutlich zutage 
tritt: die Doppelbrechung. Da beliebige, durch einen 
Punkt des Kristalls CaCO; gezogene Linien physikalisch 
nicht gleichwertig sind, bewegt sich auch das Licht in 
verschiedenen Richtungen verschieden schnell. Das hat 
zur Folge, daß man beim Durchlauf eines Lichtstrahls 
durch einen Kalkspatkristall zwei Lichtstrahlen erhält. 
Kleine Objekte wie Schriftzeichen sieht man deshalb, 
durch den Kristall betrachtet, doppelt (Abb. 9). 


Atom- und Äquivalentgewichte der Erdalkali- 
metalle 


Aus der Familie ähnlicher Elemente, die nach der alka- 
lischen Reaktion ihrer „erdigen, Oxide und ihrem Auf- 
treten in anderen „erdigen” Verbindungen (wie den 
Carbonaten) Erdalkalielemente heißen, hat nur das 
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Magnesiummetall als Element großtechnische Anwen- 
dung gefunden. Alle diese Metalle werden zweckmäßiger- 
weise durch Elektrolyse geschmolzener Chloride ge- 
wonnen. Nur das (übrigens sehr giftige) Beryllium, das 
kleinste und leichteste Atom, erhält man aus einer 
stärker ionischen Beryllium-Fluor-Verbindung. BeCh 
verdampft nämlich schon kurz oberhalb des Schmelz- 
punkts, es bildet keine Ionenkristalle. 

In der Technik elektrolysiert man Magnesiumchlorid 
(MgCh) im Gemisch mit KCl (und anderen Chloriden), 
um die Leitfähigkeit zu verbessern und die Schmelz- 
temperatur zu erniedrigen. Für jedes Mg**-Ion müssen 
an der Kathode 2 Elektronen zur Verfügung gestellt 
werden, jedes entladene Chloridion stellt ein Elektron 
zur Verfügung. 


Kathodenvorgang: 

Mg** + 2 e” = Mg(metallisch) (15) 
Anodenvorgang: 

2 Cl” = Ch(gasförmig) + 2 €” (16) 
Gesamtreaktion: 

Me+* +2 CI =Mg+Ch (17) 


Reaktion (17) verläuft freiwillig nur von rechts nach 
links. Erhitzt man Mg-Metall im Cl,-Strom, erfolgt 
lebhafte Umsetzung zum Chlorid. Mit Hilfe des elektri- 
schen Stroms kann die umgekehrte Reaktion erzwungen 
werden (vgl. Kap. 10). 

Vergleicht man die Mengen abgeschiedenen Metalls 
während der Elektrolyse von NaCl und MgCl, bei 
gleichen Chlorvolumina, dann zeigt sich: 


2 Nacı Ereeit 2 Na + Ch 
116 g NaCl —46 gNa + 711g Ch 


1 Mgcı,-Enereig Mg + Ch 

9 g Mech —24gMg + 71gCh (18) 
Je mol Chlorgas (= 2 x Atomgewicht Chlor = 2x 35,5 8) 
haben sich 2 x 23 g Natrium (= 2 x Atomgewicht in g), 
aber nur 24 g Magnesium (Atomgewicht Mg = 24) 
gebildet. Wenn die Ionenladung des Magnesiumions (+2) 
nicht aus Strukturuntersuchungen bekannt gewesen 
wäre, hätte man ebensogut annehmen können, Magne- 
sium sei ein Metall des Atomgewichts 24/2 = 12, aber 
der Ionenladung +1. Das heißt, man muß die Ionen- 
ladung kennen, um aus dem Elektrolyseexperiment das 
Atomgewicht ermitteln zu können, oder umgekehrt das 
Atomgewicht, um die Ladungszahl des Ions bestimmen 
zu können. Durch Elektrolyse erhält man immer nur 
das zu einer elektrischen Ladung gehörige Äquivalent- 
gewicht: 


Atomgewicht Magnesium = 24 
Äquivalentgewicht Magnesium = 24/2 =12 
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Auch heutzutage würde ein Experimentator ohne Metho- 
den wie Röntgenspektroskopie oder Massenspektro- 
skopie (s. Kapitel 7) große Schwierigkeiten haben, wenn 
er beweisen wollte, daß Magnesium Ionen Mg** der 
relativen Masse 24 und nicht Ionen Mg" der relativen 
Masse 12 bildet. 

Kennt man das Atomgewicht eines Elements, z. B. Mg, 
und weiß, daß andere Metalle Verbindungen der gleichen 
Zusammensetzung und Struktur wie Mg bilden - damit 
weiß man, daß sie gleiche Ladungszahlen tragen! -, kann 
man die Atomgewichte dieser anderen Metalle dann 
auf vielerlei Weise einfach bestimmen. Gibt man zum 
Beispiel in Lösungen, die je eine Sorte Erdalkaliionen 
in beliebiger Menge enthalten, Carbonat-Ionen (z. B. 
Soda-Lösung) gleicher Mengen, dann stehen die gebil- 
deten Niederschläge an Carbonaten zueinander in einem 
einfachen Verhältnis: 


Mg** + CO57 = MgCO; 
Ca** + CO;7 = CaCO; 


248 +60g8= 848g 
Überschuß + 60 g = 100 g 


Sr” + CO37 = SrCO; 
Ba** + CO; = BaCO; 


Überschuß + 60 g = 148 g 
Überschuß + 60 g = 197 g (19) 


Gewichtsmenge gebildetes Carbonat minus Grammenge 
Carbonat-Ionen = Gewichtsanteil Metallionen. Die so 
erhaltenen Gewichtsanteile stehen zueinander im Ver- 
hältnis der Atomgewichte. In (19) wurde die Reaktion 
gerade mit 1 Grammatom Mg + | mol Carbonat durch- 
geführt. Aus der Gewichtsbilanz ergeben sich so die 
ungefähren Atomgewichte: Ca = 40, Sr = 88 und 
Ba = 137. 


Die Erdalkalimetalle 


Magnesium ist ein silberweißes Metall, das aber wegen 
einer oberflächlichen Schichtvon Magnesiumoxid (MgO) 
meist grau erscheint. Es wiegt weniger als !/4 von Stahl 
und nur 2/3 von Aluminium und wird daher in leichten 
Legierungen z. B. im Flugzeugbau verwendet (Abb. 10). 
Ähnlich wie Aluminium (s. Kap. 10) sollte es eigentlich 
sehr reaktiv sein, doch schützt die geringe Löslichkeit 
(s. Tab. 1) des mit Wasser gebildeten Hydroxids oder 
Oxids vor weiterem Angriff. 

Ähnlich wie bei den Alkalielementen nimmt die Reak- 
tionsbereitschaft der Erdalkalimetalle mit zunehmendem 


Abb. 10: Konstruktionsbeispiel mit Magnesium/Aluminium- 
Legierungen. 


Schema 2a: Born-Haber-Kreisprozeß für NaCl (alle Energie in 
kJ/mol) 


Nat+ CI Na’ + CI 
en En #8 
u 
| | 
| | Elektronen- 
ER +494  |-365 aufnahme 
lonisierung, | TER 
Na’ Nat+e | 
or nalen N&++Ccl 
| 
Na + ek | 
Metall- 
AERO +109 
a — 
NeAlohie Namer+ cı 
Chlorspaltung j 1.2 An 
Ro-l 2 deren ; 
et zumKristal 
Näamer+2Cl, (Gitterenergie) 
-775 
-415 
2.87... 1 NaChKristall 


Atomgewicht zu. Das hängt mit der besseren Löslichkeit 
der schweren Hydroxide (Tab. I) und der geringen Ab- 
trennenergie der Elektronen für den Übergang 
Me ——> Me*t* zusammen (s. Kap. 7). 


Cat2 H,O = Ca(OH), =R H> 


Sr + 2 MO Sr(OH), + Ha 
Ba + 2H,0 = Ba(OH) + H, (20) 


I 


In allen Reaktionen sind die Erdalkalimetalle gekenn- 
zeichnet durch die Tendenz zweifach positiv geladene 
Ionen (unter Abgabe von 2 Elektronen) zu bilden. Es 
sollte aber nicht vergessen werden, daß zur Abtrennung 
dieser Elektronen Energie erforderlich ist. Freiwillig 
verläuft die Reaktion eines Metalls mit Sauerstoff, 
Wasser, Halogen usw. nur, weil die Reaktionspartner z. I 
unter Energieabgabe Elektronen aufnehmen und - der 
wichtigste Beitrag - weil die gebildeten Ionen unter 
Abgabe von sehr viel Energie ein Ionengitter mit starken 
Bindungskräften bilden. Wie groß die aufzuwendenen 
(positives Vorzeichen) und freiwerdenden (negatives 


Schema 2b: Born-Haber-Kreisprozeß für CaO (alle Energien in 
kJ/mol) 


Caro? 0 ca4+0% 
ro —_ 


+1750 
-3564 
Caro | 
+251 | | 
Ca+30, | 
+193 | 
1 | 
Reaktanden Cänst20. | 
-637 || | 


ei YCaO-Krist. Produkt 
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Vorzeichen) Energiebeiträge sind, zeigt das Schema der 
Bildung von Calciumoxid bzw. Natriumchlorid, welches 
zur indirekten Ermittlung der (somit nicht bestimm- 
baren) Gitterenergie dient. 

Ähnlich wie die Alkalimetalle reagieren alle Erdalkali- 
metalle mit Partnern, die Elektronen aufzunehmen bereit 
sind, recht lebhaft. Sie sind in der Lage, durch Entzug 
von Halogen oder Sauerstoff andere Metalle aus 
Chloriden oder Oxiden in Freiheit zu setzen. So ge- 
winnt man technisch das für den Raketenbau wichtige 
Metall Titan, Ti, aus seinem Chlorid gemäß Gl. 21 durch 
Aufgießen auf geschmolzenes Magnesium: 


TiCy + 2 MS Ti + 2 MsCh (21) 


übrigens fehlt in der bisher genannten Reihe der Erd- 
alkalimetalle noch ein besonders schweres, das Radium. 
Es ist ein radioaktives Element, dessen Atome spontan 
unter Aussenden energiereicher Strahlung zerfallen 
können. Es entsteht seinerseits durch radioaktiven Zer- 
fall des Urans (einer bestimmten Uranatomart, s. Kap. 7) 
und kommt daher in Uranerzen vor, allerdings nur Bruch- 
teile eines Milligramms je kg Uranerz. 

Wegen der chemischen Ähnlichkeit mit dem Barium 
wird es nach Zugabe von Bariumsalzen während des 
Erzaufbereitungsprozesses mit Schwefelsäure als Sulfat 
MeSOy, ausgefällt. Es bildet sich Bariumsulfat, das in 
sein Gitter die wenigen vorhandenen Radiumionen Ra** 
mit einbaut. Aus diesem angereicherten (Ba/Ra)SO4 er- 
folgt dann die Reinigung. 


Die biologische Bedeutung der Alkali- und 
Erdalkaliionen 


Die Ionen der Elemente Natrium, Kalium, Magnesium 
und Calcium spielen eine äußerst wichtige Rolle bei 
allen Lebensprozessen im Pflanzen- und Tierreich. Beim 
Veraschen von Pflanzenteilen wird viel Kalium gefunden 
(Kap. 1). Untersucht man tierisches Gewebe genauer, 
findet man eine überraschend hohe K*-Konzentration 
und geringe Na*-Konzentration innerhalb der Zellen 
(und z. B. Zellausläufern wie den Nerven!), während die 
Körperflüssigkeiten um diese Zellen herum reich an 
Na*- und arm an K*-Ionen sind. Diese Konzentrationen 
möchten sich ausgleichen, ein komplizierter biochemi- 
scher Mechanismus erhält das Ungleichgewicht und 
damit zugleich eine elektrische Spannung zwischen dem 
Zellinneren und dem Zelläußeren, die für die Fortleitung 
von Nervenimpulsen immer wieder aufgebaut werden 
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muß. Die Funktion der Nerven hängt also unter anderem 
vom wichtigen K*/Na*-Verhältnis in und außerhalb der 
Nervenfaser ab. 

Man hat auch gefunden, daß zahlreiche Antibiotika und 
verwandte Stoffe - also biologisch äußerst aktive Stoffe - 
mit Kaliumionen stabile, komplizierte chemische Ver- 
bindungen bilden und damit den Transport von K* 
durch die unpolaren, „wasser- und ionenfeindlichen” 
Zellmembranen erleichtern. Abb. 1] zeigt ein solches 
Molekül, in der Mitte das K*-Ion, polare Gruppen sind 
grau. Nach außen stehen lauter unpolare Gruppen, die 
das Ion im Inneren „verbergen”. 

Ähnlich wie bei dem Paar K*/Na* findet sich auch 
Mg** bevorzugt in der Zelle, Ca**-Ionen in den um- 
gebenden Flüssigkeiten, bei Tieren z. B. im Blut. Dort 
steht es in einem komplizierten Gleichgewicht mit den 


R [0) 


OR CH; 


Abb. 11: Verbindung eines Kaliumions mit dem Molekül eines 
Antibiotikums (K-Nonactin-Komplex und Nonactin). 


Calciumionen in Zähnen und Knochen. Viele Enzyme 
benötigen zur Entfaltung ihrer Wirksamkeit Calcium- 
ionen, ohne die zum Beispiel bei einer Verletzung das 
Blut nicht an der Wunde gerinnen würde. Selbst kleine 
Wunden würden dann zum Verbiuten führen. Knochen- 
erweichung kann die Folge einer krankhaften Ca**-Regu- 
lation des Körpers sein. Die Bedeutung hinreichender 
Mengen Ca**-Ionen in der Nahrung, besonders für 
Kinder, ist heute praktisch jedem geläufig. Tier und 
Mensch nehmen K*, Ca** und Mg** mit der Nahrung 
auf. Nur Na*-Ionen sind oft, besonders bei hohem 
Flüssigkeitsverlust (z. B. Arbeiten in der Hitze), nur 
durch direkte Kochsalzzufuhr zu ersetzen. Na*-Mangel 
kann zu lebensgefährlichen Krämpfen führen. 

Die primäre Bedeutung der Pflanzen für alles Leben ist 
klar. Denn nur Pflanzen vermögen direkt Sonnenenergie 


in chemische Energie umzusetzen. Ohne sie gäbe es 
bald keinen Sauerstoff mehr zum Atmen und keine 
energiereichen Verbindungen (Eiweiß, Stärke, Fette) 
zum Essen. Alle Photosyntheseprozesse grüner Pflanzen 
sind an den grünen Blattfarbstoff Chlorophyll gebunden. 
Abb. 12 zeigt die Struktur dieser einzigartigen Verbin- 
dung, die als zentrales Ion ein Magnesium-Ion enthält. 
Es scheint demnach so, als ob die Lebensvorgänge 
ebenso organisch-chemischer wie anorganisch-chemi- 
scher Natur sind. Dabei spielen so einfache Dinge wie 
Tonengröße, Ionenladung, Löslichkeit von Verbindungen 
und Vorkommen bestimmter Elemente eine ebenso 
große Rolle wie die komplexe Vielfalt chemischer Bin- 
dungsmöglichkeiten einzelner Elemente wie z. B. Koh- 
lenstoff (s. I, Kap. 11 bis 13). 


Abb. 12: Chlorophyll - die für die Photosynthese grüner Pflanzen entscheidende Substanz, eine Magnesiumverbindung. 
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Ins Innere der Atome 


Charakteristisch für Atome ist ihr Bestreben, sich mit anderen Atomen chemisch zu 
verbinden. Aus den Atomen verschiedener Elemente entstehen so die Verbindungen, 
deren unübersehbare Vielfalt das Antlitz unserer Erde prägt. Aber auch in den Elementen 
selbst sind die Atome chemisch gebunden: Natriummetall muß auf über 881° erhitzt 
werden, bevor es verdampft und freie Natriumatome auftreten. Wolfram schmilzt erst 
bei 3410°, Zeichen für die starken Kräfte, die die Wolframatome im Metallgitter zu- 
sammenhalten. Auch dem schon bei -101° siedenden Chlor muß man Energie, etwa 
in Form von Wärme oder Licht, zuführen, um die Bindung zwischen den Chloratomen 
im Chlormolekül zu spalten. Selbst bei 2000° ist erst etwa die Hälfte alle Moleküle in 
freie Atome zerfallen. Es gibt nur eine einzige Gruppe von Elementen, in denen die 
Atome praktisch keine Neigung zeigen, zu größeren Aggregaten, Molekülen oder Kristall- 
verbänden zusammenzutreten und die deshalb unter Normalbedingungen alle als 
einatomige Gase vorliegen: die Edelgase. Kein Wunder, daß die Chemiker, auf der 
Suche nach den Ursachen, die für den Zusammenhalt von Atomen in einer chemischen 
Bindung verantwortlich sind, immer wieder auf die Edelgase zurückgriffen, wo diese 
Ursachen so offensichtlich fehlen. In dieser Hinsicht sind diese Außenseiter der chemi- 
schen Elemente, seit man sie kennt, immer auch Wegbereiter der Theorie der chemischen 
Bindungen gewesen. Voraussetzung für das Verständnis dieser Theorie ist allerdings die 
Kenntnis über die genaue Struktur der Atome selbst. Im vorliegenden und den nächsten 
beiden Kapiteln werden wir uns mit diesen kleinsten Bausteinen der Materie befassen. 
Zuvor jedoch wollen wir die Edelgase, als ein weiteres Beispiel einer Familie chemischer 
Elemente, näher betrachten. 


Die Edelgase - eine Gruppe von Nachzüglern 


Zuerst bemerkbar gemacht hatten sich die Edelgase durch 
ihre ausgeprägte chemische Reaktionsträgheit, das heißt 
ihre geringe Neigung, sich chemisch zu binden. 1785 
hatte der englische Gelehrte Henry Cavendish gezeigt, 
daß Luft neben zwei vergleichsweise reaktiven Bestand- 
teilen, Stickstoff und Sauerstoff, mindestens einen dritten 
enthalten müsse, der unter den gewählten Versuchs- 


bedingungen, nämlich der Einwirkung von elektrischen 
Funken auf ein abgeschlossenes Luftvolumen, nicht zur 
Reaktion zu bringen war. Es dauerte allerdings ein weite- 
res Jahrhundert, ehe 1894, als bereits die meisten natür- 
lichen Elemente bekannt waren, den beiden englischen 
Forschern Ramsey und Rayleigh die Isolierung des 
ersten Edelgases aus der Luft gelang. Nur 15 Jahre später 
schon waren alle sechs Edelgase, als neue Elemente, 
nachgewiesen. Diese scheinbare Diskrepanz wird ver- 
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ständlich, bedenkt man, daß auch zu jener Zeit schon 
bekannt war, daß alle Elemente in Elementfamilien, 
oder Gruppen, auftreten. War erst einmal ein Element 
einer solchen Gruppe entdeckt, so folgte der Nachweis 
anderer Elemente derselben Gruppe fast zwangsläufig. 
Lord Rayleigh war 1892 aufgefallen, daß der aus Luft 
durch Entfernen des Sauerstoffs erhaltene „Luftstick- 
stoff” eine größere Dichte besaß als reiner, durch Zer- 
setzung von Stickstoffverbindungen dargestellter Stick- 
stoff. Ramsey zog daraus den richtigen Schluß, daß 
„Luftstickstoff’ noch ein schwereres, bis dahin unbe- 
kanntes Gas enthalten müsse. Beide isolierten, wenn 
auch auf unterschiedlichem Wege, aus der Luft das 
erste Edelgas und einigten sich auch auf dessen Namen: 
Argon, aus dem Griechischen für „träge”. 

Die Suche nach weiteren Elementen mitähnlichen Eigen- 
schaften war schon bald erfolgreich. 1895 wies Ramsey 
nach, daß ein aus bestimmten Mineralien beim Auf- 
lösen in Säuren entweichendes Gas, nach Ausweis 
seines Spektrums, identisch war mit einem Element, 
dessen Spektrum 30 Jahre zuvor im Sonnenspektrum 
entdeckt worden war und das den Namen Helium (von 
griech. „Sonne”) erhalten hatte. Nach ihren Eigenschaften 
konnte kein Zweifel bestehen, daß Helium und Argon 
Glieder einer neuen Elementfamilie waren. Ihren Atom- 
massen zufolge mußte aber zwischen ihnen noch Platz 
für ein drittes Element sein, bei dessen Suche Ramsey 
der Umstand entgegenkam, daß der deutsche Ingenieur 
Carl von Linde gerade ein Verfahren zur Verflüssigung 
von Luft entwickelt hatte. Linde, der sich schon längere 
Zeit mit der Erzeugung von Kälte auf mechanischem 
Wege beschäftigt hatte und dem ein erstes Patent für 
einen Kühlschrank mit Ammoniak als Kühlmittel erteilt 
worden war, gelang es, die bei der Expansion eines 
komprimierten Gases auftretende Abkühlung („Joule- 
Thomson-Effekt”) mit dem sogenannten Gegenstrom- 
prinzip zu verknüpfen. Dabei wird das abgekühlte 
expandierte Gas zur Kühlung des nachfolgenden kompri- 
mierten Gases benutzt und so schrittweise die Tempe- 
ratur des Gases erniedrigt, bis es kondensiert. 

Ramsey nutzte dieses Verfahren aus, um Argon zu 
verflüssigen, und fand bei dessen fraktionierter Destilla- 
tion innerhalb kurzer Frist gleich drei neue Edelgase, 
das Ärypton, das Neon und das Xenon. Ihre aus dem 
Griechischen abgeleiteten Namen („verborgen”, „neu” 
und „fremd”) erinnern indirekt an die fast detektivische 
Kleinarbeit, mit der sie aufgespürt wurden. 

Die Komplettierung der Familie durch das sechste Edel- 
gas, Radon, ließ dann allerdings etwas auf sich warten. 
Zwar kommt das Radon auch in der Luft vor, aber in 
so geringen Konzentrationen (siehe unten), daß es darin 
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mit den zu jener Zeit zur Verfügung stehenden analyti- 
schen Mitteln nicht nachzuweisen war. Radon wird als 
gasförmiges Produkt beim Zerfall gewisser radioaktiver 
Substanzen gebildet. Ramsey charakterisierte diese 
Emanation durch ihr Spektrum und bestimmte auch, 
über die Gasdichte, 1910 die Atommasse von Radon. 


Wie aus Luft etwas wird 


Schreibt man die Edelgase nach ansteigenden Siede- 
punkten untereinander (Tabelle 1), so ergibt sich bereits 
eine natürliche Anordnung dieser Elemente, in der sich, 
wie wir sehen werden, auch die anderen physikalischen 
und chemischen Eigenschaften stetigändern. Wie aus der 
Tabelle zu ersehen, ist das Edelgasgehalt der Luft be- 
trächtlich. In 100 I Luft ist etwa 1 I Edelgasgemisch 
enthalten, davon weitaus am meisten das Argon, das 
denn auch als erstes entdeckt wurde. Wegen ihrer 
chemischen Reaktionsträgheit bedient man sich zur 
Abtrennung der Edelgase ausschließlich physikalischer 
oder physikalisch-chemischer Methoden, und zwar wird 
zunächst Luft verflüssigt. Bei der anschließenden frak- 
tionierten Destillation entweichen mit dem Stickstoff 
(Siedepunkt -196°) zuerst die am niedrigsten siedenden 
Edelgase Helium und Neon. Eine zweite Fraktion ent- 
hält Argon im Gemisch mit Stickstoff und Sauerstoff 
(Siedepunkt -183°), und schließlich erhält man eine 
Fraktion aus Sauerstoff, Krypton und Xenon. In Kombi- 
nation mit anderen Trennverfahren, beispielsweise der 
fraktionierten Adsorption an Aktivkohle, bei der die 
unterschiedliche Haftung der Gase an feinstverteilten 
Oberflächen ausgenutzt wird, werden dann die reinen 
Edelgase gewonnen. 

Helium erhält man allerdings günstiger aus anderen 
Quellen. Bis zu 7% ist es in einigen Erdgasquellen des 
nordamerikanischen Kontinents enthalten. Nach dem 
Entfernen von Kohlendioxid, Wasser und anderen Bei- 
mengungen und der Verflüssigung der anderen Kompo- 
nenten bleibt allein das Helium in 99%iger Reinheit 
unkondensiert zurück. Auch in manchen radioaktiven 
Mineralien ist Helium eingeschlossen, hier wie in den 
Erdgasen als Produkt radioaktiver Zerfallsprozesse. 

Wie bei den Elementfamilien, die wir bisher kennen- 
gelernt haben, ist auch von den Edelgasen das letzte 
in der Reihe, das Radon, radioaktiv. Radonatome zer- 
fallen spontan, und das Element läßt sich, wenn auch 
in verschwindender Konzentration, nur deshalb in der 
Atmosphäre nachweisen, weil es durch Zerfall anderer 
radioaktiver Elemente in der Erde, beispielsweise Uran 
oder Radium, ständig nachgebildet wird. In höheren 


Tabelle 1: Die Edelgase 


Chemisches Siedepunkt Dichte 100 1 Luft enthalten 
Symbol in °C in kg m”? in ml 

Helium He 269 0,1785 0,5 

Neon Ne —246 0,8990 1,5 

Argon Ar 186 1,7837 932 

Krypton ER, 8 3,736 0,11 

Xenon Xe —108 5,891 0,008 

Radon Rn - 92 9,96 6-10-15 


Abb. 1: Wird Helium aus einer Gasflasche unter eine Glocke geleitet (links), so verdrängt es daraus die schwerere Luft. Durch den 
Gewichtsverlust steigt die Glocke nach oben. Ein Edelgas, das schwerer ist als Luft, beispielsweise Xenon, kann man dagegen 
in ein Becherglas gießen (rechts). Die leichtere Luft entweicht oben aus dem Gefäß. 


Konzentrationen läßt sich das Radon deshalb im Labor 
etwa aus Radiumsalzen darstellen, aus denen es ständig 
entweicht. Der Zerfall von Radonatomen ist mit der 
Aussendung sehr energiereicher, Materie durchdringen- 
der Gamma-Strahlung verbunden. Das erfordert einer- 
seits besondere Vorsichtsmaßnahmen beim Umgang mit 
Radon und seinen Verbindungen, ermöglicht anderer- 
seits aber auch den Einsatz dieses Edelgases in der 
Nuklearmedizin zu diagnostischen und therapeutischen 
Zwecken. 


Steigen oder sinken - eine Frage der Dichte 


In keiner der chemischen Elementfamilien ändern sich 
die physikalischen Eigenschaften in so regelmäßiger 
Weise wie bei den Edelgasen. Neben den Siedepunkten, 
die wir als erstes Ordnungsprinzip dieser Elemente unter- 
einander benutzten, sind das beispielsweise die Schmelz- 
punkte, Verdampfungswärmen und auch die Dichten 


(Tabelle 1), das sind die Massen in kg, die jeweils 1 m? 
der Gase besitzen. Helium hat, mit 0,1785 kg/m?, die 
geringste, das Radon die größte Dichte. 

Die Dichte von Luft, in der normalen atmosphärischen 
Zusammensetzung, beträgt 1,293 kg/m?. Helium und 
Neon sind daher leichter als Luft, die restlichen Edel- 
gase dagegen schwerer. Aus einer Glasglocke läßt sich 
daher durch Einleiten von Helium oder Neon von unten 
her die schwerere Luft verdrängen (Abbildung 1, links) 
mit der Folge, daß die leichter gewordene Glocke gegen- 
über einer gleichen mit Luft gefüllten nach oben steigt. 
Dieser „Auftrieb” ist um so stärker, desto leichter das Füll- 
gas im Verhältnis zur verdrängten Luft ist. Als Füllgase 
von Ballons kommen deshalb auch nur die leichtesten 
Gase, wie Wasserstoff, Helium oder Heißluft, in Betracht. 
Helium ist zwar doppelt so schwer wie Wasserstoff, aber 
immer noch wesentlich leichter als Luft. Da es, wegen 
seiner Unbrennbarkeit, sicherer zu handhaben ist, ver- 
folgten bereits 1922 die Vereinigten Staaten, die reich 
an leicht ausbeutbaren Heliumquellen sind, die strikte 
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Politik, Luftschiffe, vor allem für den militärischen Ge- 
brauch, nur noch mit Helium auszurüsten. Im deutschen 
Luftschiffbau mußte es erst zu dem tragischen Unglück 
des Luftschiffs „Hindenburg” 1937 bei Lakehurst kom- 
men, das 37 Menschen das Leben kostete, um allen 
Beteiligten die Anfälligkeit eines wasserstoffgefüllten 
Ballons deutlich zu machen. 

Im Gegensatz zu Helium und Neon kann man die schwe- 
reren Edelgase, etwa das Xenon, in ein Gefäß gießen. 
Dabei verdrängt das Gas die leichtere Luft nach oben 
aus dem Gefäß (Abbildung 1, rechts), das durch die 
Gewichtszunahme nach unten sinkt. f 


Gase - eine außerordentlich flüchtige 
Gesellschaft 


Jedermann weiß allerdings, daß dies kein Zustand von 
Dauer ist. Nach und nach verflüchtigt sich das Xenon 
aus dem Gefäß, sofern man es nicht verschließt, und 
nach einer gewissen Zeit, die von den Umständen, etwa 
der Größe der Gefäßöffnung oder auch davon abhängt, 
ob die umgebende Luft in Ruhe oder bewegt ist, befindet 
sich darin nichts anderes mehr als ganz normale Luft. 
Den in ständiger Bewegung befindlichen Xenonatomen 
gelingt es dabei, auch gegen die Erdanziehung aus dem 
Behälter zu entweichen. Denn das ist ja gerade das 
Kennzeichen des gasförmigen Zustands, daß die Atome 
oder Moleküle eines Gases, einmal von der Wechsel- 
wirkung befreit, die sie in den kondensierten Phasen 
zusammenhält, jeden ihnen angebotenen Raum aus- 
füllen - zum Beispiel auch die Atmosphäre. Darin besorgt 
die Bewegung der verschiedenen Atome und Moleküle 
eine ständige Durchmischung aller Komponenten. 
Unterstützt durch die Bewegung der Erdkugel und die 
Sonneneinstrahlung bleibt daher die Zusammensetzung 
der Gashülle um die Erde bis in die Höhe von 70 km 
fast konstant. Erst in noch größerer Entfernung von der 
Erdoberfläche macht sich ein Überwiegen der leichteren 
und daher flüchtigeren Elemente bemerkbar. 


Der Satz von Avogadro - eine praktische 
Anwendung 


Nach Avogadro sind in gleichen Raumteilen von Gasen 
unter gleichen Bedingungen (Druck, Temperatur) gleich 
viele Teilchen, also Atome oder Moleküle, enthalten. 
Wenn also bei gleichem Druck und gleicher Temperatur 
ein bestimmter Raumteil Helium ebenso viele Atome 
enthält wie der gleiche Raumteil Argon oder Xenon, 
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so ist die Masse dieses Raumteils gleich der Masse eines 
Helium-, Argon- oder Xenonatoms, multipliziert mit ein 
und derselben Zahl, nämlich der Anzahl von Atomen 
in dem Raumteil des Gases. Es verhalten sich also die 
Dichten der Gase (siehe Tabelle I) genau so wie die 
Massen der Atome, und daraus folgt, daß von allen Edel- 
gasen das Helium die leichtesten Atome besitzt. Ge- 
nauer gesagt, sind z. B. Argonatome 1,7837/0,1785 = 
10mal so schwer wie Heliumatome. Ohne über die 
absolute Masse der Atome im Augenblick etwas aus- 
sagen zu können, ermöglicht der Satz von Avogadro 
doch, wenigstens relative Atom- oder Molekülmassen, 
das heißt die Massen bezogen auf ein anderes Element, 
zu berechnen, nämlich einfach über die Bestimmung der 
Gas- oder Dampfdichte. 

Auch die Zahlen, die in den Atomgewichtstabellen der 
chemischen Elemente aufgeführt sind, stellen solche 
relativen Atommassen dar, da der Chemiker sich in den 
meisten Fällen nur für das Massenverhältnis der an 
einer chemischen Reaktion beteiligten Elemente inter- 
essiert. Als Bezugssubstanz, mit der relativen Atom- 
masse 1, galt bis 1902 das leichteste Element, der Wasser- 
stoff. Aus rein praktischen Erwägungen einigte man sich 
in dem Jahr auf Sauerstoff als Bezugselement, und 
zwar mit der relativen Atommasse 16, da Sauerstoff- 
atome etwa 16mal so schwer sind wie die des Wasserstoffs 
und sich so nur geringfügige Änderungen in den Tabellen 
der Atomgewichte ergaben. Seit 1961 ist es nicht mehr 
ein Element, sondern eine bestimmte Atomsorte eines 
Elements, und zwar vom Kohlenstoff, auf die die rela- 
tiven Atommassen der Elemente bezogen werden. Über 
die Gründe für dieses Vorgehen wird noch zu berichten 
sein. 


Atomradien — man muß wissen, wovon man 
spricht 


Wir sind noch nicht so weit, um sagen zu können, was 
denn nun eigentlich das leichte Heliumatom vom 10mal 
so schweren Argonatom unterscheidet. Aber daß sich an 
der Qualität der Atome vom Helium zum Radon hin 
etwas ändert, zeigt sich neben der Masse an der Größe 
der Atome. In Abbildung 2 sind die Durchmesser der 
Edelgasatöme, wie sie aus kristallographischen Unter- 
suchungen erhalten werden, aufgezeichnet. Dabei geht 
man (Abbildung 3) von der Vorstellung aus, daß sich die 
Atome in der festen, kristallinen Phase so weit nähern, 
daß sie sich gerade berühren. Da man die Atommittel- 
punkte durch eine Röntgenstrukturanalyse genau lokali- 
sieren kann, ergibt sich aus dem Abstand dieser Punkte 
direkt der Durchmesser der Atome selbst. 


3,58 32 3,84 396 4,36 4,6 
(Durchmesser) HF = 2.1010m 


Abb. 2: Die Größen der Edelgasatome, wie sie sich aus 
kristallographischen Messungen ergeben. Der waagerechte 
Strich stellt in diesem Maßstab eine Länge von 2° 10=10 m dar. 


Vom Helium zum Neon nimmt der Atomradius deut- 
lich ab, um dann wieder gleichmäßig zuzunehmen. Hier 
wird die Sonderstellung des Elements Helium deutlich, 
die sich unter anderem auch in seinem extrem niedrigen 
Schmelz- und Siedepunkt äußert, die von keinem anderen 
Element unterboten werden. Es sei aber nicht verschwie- 
gen, daß mit einer anderen Methode festgestellt werden 
kann, daß Helium den kleinsten Atomradius aller Edel- 
gase besitzt. Dabei werden die Stoßprozesse untersucht, 
die die Atome eines Gases ständig gegeneinander aus- 
führen und als deren Folge die unregelmäßigen zick- 
zack-förmigen Flugbahnen der Gasteilchen entstehen. 


Abb. 3: Bei der Bestimmung der kristallographischen Radien 
der Edelgase geht man von der Vorstellung aus, daß sich die 
Atome im festen Zustand in einer dichten Packung anordnen. 
Der Abstand zweier Atome ist dann gleich dem Atomdurch- 
messer. 


Diese gaskinetischen Atomradien der Edelgase sind in 
Abb. 4 dargestellt. 


He Ne 


2156152,76 3,4 3,6 4,0 4,6 
Abb. 4: Die gaskinetischen Radien der Edelgasatome. Der 
Maßstab ist der gleiche wie in Abbildung 2. 


Die unterschiedlichen Radien, die die beiden Methoden, 
vor allem für das Element Helium, liefern, deuten schon 
an, daß Atome offensichtlich nicht starre, undurchdring- 
liche Kugeln sind, denen man einen ganz bestimmten 
Durchmesser, das heißt eine fest begrenzte äußere Schale, 
zuschreiben kann. Darstellungen wie in Abb. 2 oder 
Abb. 4 sind daher immer an gewisse Konventionen gebun- 
den, denen ganz klare Vorstellungen über den Feinbau 
der Atome zugrunde liegen. 

Eines aber ist jetzt schon klar: das Massenverhältnis der 
Edelgasatome spiegelt sich nicht in deren Größenver- 
hältnissen wider. Zwar sind Argonatome größer als 
die Atome von Helium, aber bei weitem nicht zehnmal 
so groß, wie es dem Verhältnis ihrer Massen entsprechen 
würde. Diese augenfällige Tatsache allein weist schon 
darauf hin, daß die Masse in den Atomen, anders als 
etwa in einer Holzkugel, ungleichmäßig verteilt sein muß. 
Wir werden diesen Punkt bei der Entwicklung eines 
gültigen Atommodells im Auge behalten. 


Nützliche Helfer - durch Nichtstun 


Was fängt man nun eigentlich an mit Stoffen wie den 
Edelgasen, deren hervorstechende Eigenschaft ihre Re- 
aktionsträgkeit ist? Zum Teil istes gerade diese chemische 
Indifferenz, durch die die Edelgase praktische Bedeutung 
erlangen. Dazu ein paar Beispiele. 


® In einer Glühlampe bringt der Stromfluß durch eine 
dünn ausgezogene Metallwendel den Draht zum Glühen. 
Dabei hängt die Farbe des Glühlichts von der Tempera- 
tur ab, auf die sich der Draht erhitzt. Je höher die 
Temperatur, desto heller ist das abgestrahlte Licht 
(„dunkle Rotglut”, „helle Rotglut”, „Weißglut”). Mit 
steigender Temperatur wächst aber auch die Zahl der 
Atome, die aus dem glühenden Draht verdampfen, und 
es muß ein Kompromiß zwischen der Helligkeit des 
Lichts und der Lebensdauer des Glühdrahts gefunden 
werden. Verglichen mit einer Vakuumlampe kann in 
einer mit Inertgas gefüllten Glühlampe der Metallfaden 
- meist aus hochschmelzendem Wolfram - bei gleicher 
Lebensdauer höher erhitzt werden. Die Gasteilchen wir- 
ken der Verdampfung des Glühdrahts entgegen, und zwar 
ist deren „bremsende” Wirkung um so stärker, jeschwerer 
sie sind. Als Füllgase bieten sich daher die schwereren 
Edelgase an, vor allem das billige Argon, das im Ge- 
misch mit wenig Stickstoff (15%) heute zum Füllen von 
Glühlampen verwendet wird. Mit den noch schwereren 
Edelgasen Krypton und Xenon als Füllgas läßt sich eine 
noch höhere Glühtemperatur des Wolframfadens und 
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damit eine noch höhere Ausbeute an weißem Licht 
erhalten (Kryptonlampe). Dabei spielt eine weitere wich- 
tige Rolle die Tatsache, daß mit zunehmender Masse 
der Atome oder Moleküle eines Gases dessen Wärme- 
leitfähigkeit sinkt. Um das zu verstehen, erinnere man 
sich etwa an ein kleines Spiel, das man als Kind vielleicht 
mit Verblüffung registriert hat: bläst man nämlich die 
offen liegende Wendel eines elektrischen Heizofens an, 
so verschwindet die Glühfarbe und die Wendel wird 
schwarz, Folge der Temperaturerniedrigung durch die 
vorbeigepustete kühle Luft. Kryptonatome nun bewegen 
sich, wegen ihrer großen Masse, wesentlich langsamer 
als beispielsweise die leichteren Stickstoffmoleküle, füh- 
ren also die Wärme des Glühdrahts auch langsamer ab, 
der deshalb mit hellerer Farbe glüht. 


® Beim Elektroschweißen wird das Schweißmaterial 
durch die Hitze eines elektrischen Lichtbogens zum 
Schmelzen gebracht. Man benutzt dabei die völlig in- 
differenten Edelgase Helium oder Argon als Schutz- 
mantel, um eine Oxydation der Metalle zu vermeiden. 


® In analytischen Laboratorien wird Helium als indiffe- 
rentes Trägergas bei der gaschromatographischen Tren- 
nung von Substanzgemischen eingesetzt. Dabei nutzt 
man, wie in der Papier- oder Säulenchromatographie, 
aus, daß verschiedene Stoffen unterschiedlich fest von 
der stationären Phase, etwa der Cellulose im Papier oder 
dem Füllmaterial einer Säule, adsorbiert werden und 
deshalb von der mobilen Phase, einem Lösungsmittel 
oder einem Gas, auch unterschiedlich schnell mitgetragen 
werden. 

Helium findet weitere spezielle Anwendungen, etwa 
wegen seiner Leichtigkeit als Füllgas von Ballons, wegen 
seiner niedrigen Siedetemperatur als spezielles Kühl- 
mittel oder zur Füllung von Gasthermometern, wo die 
Druckmessung des Gases zur Temperaturbestimmung 
ausgenutzt wird. 


Angeregte Atome als atomare Lichtquellen 


Die landläufige Vorstellung, die man mit der Verwen- 
dung der Edelgase, etwa dem Neon, verbindet, ist aller- 
dings eine ganz andere: man denkt an die Leuchtstoff- 
röhren, deren vielfältiges Farbenspiel auf die Anregung 
der Gasatome und die nachfolgende Aussendung von 
Licht ganz bestimmter Wellenlängen zurückzuführen ist. 
1853 hatte der deutsche Mathematiker und Physiker 
Julius Plücker entdeckt, daß sich Gase zum Leuchten 
anregen lassen, wenn sie unter vermindertem Druck 
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den Entladungen eines hochgespannten elektrischen 
Stroms ausgesetzt werden. Die nach seinen Angaben 
von dem Glasbläser Geissler angefertigten Röhren, die 
heute als Plücker- oder Geissler-Röhren bezeichnet wer- 
den, bestehen (Abbildung 5) aus einem dickwandigen, 
in der Mitte oft zu einer Kapillare ausgezogenen Glasrohr 
mit einem Absaugstutzen und zwei eingeschmolzenen 
Metallelektroden. 


Abb. 5: Zwei verschiedene Ausführungsformen einer Plücker- 
oder Geissler-Röhre. 


Wird an die beiden Elektroden der zunächst mit Luft 
gefüllten Röhre eine Hochspannung von etwa 5000 V 
gelegt, so zeigt ein in den Stromkreis geschaltetes Strom- 
meßinstrument keinen Ausschlag an. Es fließt also kein 
Strom. Die Luft wirkt als Isolator zwischen den beiden 
Elektroden. Dieses Bild ändert sich, wenn die Röhre 
luftleer gepumpt und dann eine geringe Menge eines 
Gases, etwa Argon, in die Röhre gelassen wird. Bei 
einem Gasdruck des Argons von etwa 3 Torr (gleich 
3/760 Atmosphärendruck) und derselben Spannung an 
den Elektroden (Abbildung 6) fließt ein Strom, und fast 
die gesamte Strecke zwischen den beiden Elektroden 
ist von einer rot gefärbten Säule erfüllt. 


III 
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Abb. 6: Versuchsaufbau zur Gasentladung in einer Plücker- 
Röhre. 


Die charakteristischen Leuchterscheinungen der Edel- 
gase unter dem Einfluß elektrischer Entladungen spielten 
schon bei ihrer Entdeckung eine wichtige Rolle. Je nach 
der Art des verwendeten Füllgases lassen sich nämlich 
in einer Plückerröhre die verschiedensten Färbungen 
erzielen, die zudem von weiteren Faktoren, dem Gas- 
druck und der Höhe der verwendeten Spannung, ab- 
hängen. Die Farben, die die Edelgase bei der elektrischen 
Anregung gewöhnlich aussenden, sind in der Tabelle 2 
zusammengefaßt. 


Tabelle 2: Die Farben der Edelgase bei Anregung in einem 
Entladungsrohr 


Helium weiß-gelb 
Neon scharlach-rot 
Argon rot 

Krypton grünlich-lila 
Xenon violett 
Radon hellweiß 


Die ganz unterschiedliche Qualität, die dieses Licht etwa 
im Vergleich zu dem Licht besitzt, das von einem glü- 
henden Körper ausgesandt wird, gibt sich zu erkennen, 
wenn es mit einem Prisma zerlegt wird. Es besteht, im 
Gegensatz um kontinuierlichen Spektrum eines Glüh- 
lichts, aus scharf getrennten, einzelnen Linien mit ganz 
charakteristischen, jederzeit reproduzierbaren Wellen- 
längen. Wir hatten schon erwähnt, daß die Linien des 
Heliums im Sonnenspektrum schließlich zur Auffindung 
dieses Elements auf der Erde führten. Wie kann man 
diese Leuchterscheinungen erklären? 


Elektronenstöße und was sie bewirken 


In einer Gasentladungsröhre - dem Prototyp der heutigen 
Leuchtstoffröhre - sind neben der auffällig gefärbten 
Säule noch andere Zonen, vor allem in der Nähe der 
Katode, sichtbar; das deutet auf verschiedene gleich- 
zeitig in der Röhre ablaufende Prozesse hin. Uns inter- 
essiert hier aber nur, wie die leuchtende Zone entsteht, 
die sich zur Anode hin ausdehnt. Und zwar hat man 
sich vorzustellen, daß Elektronen, die aus der kalten 
Katode herausgeschlagen und im elektrischen Feld der 
angelegten Hochspannung zur Anode hin beschleunigt 
werden, auf diesem Weg immer wieder mit den Atomen 
oder Molekülen des Füllgases zusammenstoßen. Über- 
steigt die Energie eines solchen Elektrons einen be- 
stimmten kritischen Wert, so kann es ein gestoßenes 


Atom anregen. Bei dieser Anregung wird Energie vom 
Elektron auf das Atom übertragen, das dadurch in einen 
energiehöheren, das heißt einen angeregten Zustand, 
überführt wird. Aus diesem energiehöheren Zustand, den 
das Atom nur gezwungenermaßen eingenommen hat 
und der unstabil ist, kehrt es nach sehr kurzer Zeit 
wieder in den Ausgangszustand zurück, wobei die zuvor 
aufgenommene Energie in Form von Licht wieder ab- 
gestrahlt wird. Das Elektron, das bei diesem Stoß einen 
Teil seiner Bewegungsenergie verloren hat, nämlich ge- 
rade die zur Anregung des Atoms erforderliche, wird 
im angelegten Feld aufs neue beschleunigt, bis seine 
Energie zur Anregung eines weiteren Atoms ausreicht. 
Das Gas muß deshalb in hoher Verdünnung in der 
Röhre vorliegen, damit die Stoßelektronen nicht durch 
zu viele „erfolglose” Stöße mit Gasmolekülen immer 
wieder von ihrer Flugbahn abgelenkt werden, bevor sie 
die zur Anregung erforderliche Geschwindigkeit erreicht 
haben. 

Leuchtröhren, die nach dem Prinzip der Gasentladungs- 
röhren arbeiten, besitzen eine wesentlich höhere Licht- 
ausbeute als „Glüh”lampen, in denen nur etwa 5% der 
zugeführten elektrischen Energie in Licht umgewandelt 
wird; der weitaus größte Teil geht in Form von Wärme- 
energie verloren. Kein Wunder, daß mit den Arbeiten 
Plückers eine stürmische Entwicklung einsetzte. 

Noch vor der Entdeckung der Edelgase waren vor allem 
in Amerika Quecksilberdampflampen entwickelt worden, 
deren Einsatz allerdings durch das vollständige Fehlen 
roter Farben im Spektrum begrenzt war. Um 1910 begann 
die industrielle Nutzung der Edelgase für Beleuchtungs- 
zwecke, und in wenigen Jahren entwickelte sich ein 
ganzer Industriezweig auf der Basis der „Neonröhren”, 
bei denen durch die Wahl des geeigneten Füllgases 
(siehe Tabelle 2) vor allem die Bedürfnisse der Wer- 
bung befriedigt wurden. Eine andere Varietät der Gas- 
entladungsröhren sind die Natriumdampflampen, die 
mit ihrem charakteristischen gelben Licht vor allem für 
die Außenbeleuchtung von Straßen, Tunnels und Bau- 
werken eingesetzt werden. 

Die bekannten Leuchtstoffröhren sind eigentlich Fluores- 
zenzlampen. Darin werden unter vermindertem Druck 
Quecksilberatome angeregt. Sie senden, neben einigen 
Linien im sichtbaren Spektralbereich, ultraviolettes Licht 
aus, das durch einen Trick in sichtbares Licht überführt 
wird. Und zwar werden die Glasröhren auf der Innen- 
seite - gewöhnliches Glas ist undurchlässig für ultra- 
violettes Licht - mit sogenannten Leuchtstoffen oder 
Phosphoren bezogen, das sind Chemikalien, die bei der 
Anregung durch ultraviolettes Licht fluoreszieren, indem 
sie sichtbares Licht abstrahlen. Leuchtstoffröhren kom- 
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men dem Ideal des kalten Lichts, der vollständigen 
Umwandlung von elektrischer in Lichtenergie, am 
nächsten. 


Die quantitative Auswertung der Stoßanregung 


Ein Elektron kann ein Atom durch Stoß nur dann an- 
regen, wenn seine Geschwindigkeit, und damit seine 
Bewegungsenergie, einen kritischen Wert überschreitet, 
der von der Art des gestoßenen Atoms abhängt. Da 
dabei ein Teil der Bewegungsenergie des Elektrons - 
in Form des abgestrahlten Lichts - verloren geht, nennt 
man solche Stöße unelastisch. Reicht die Energie des 
Elektrons dagegen zur Anregung nicht aus, so wird es 
vom Atom, wie beim Stoß zwischen zwei Billardkugeln, 
reflektiert. Solche Stöße verlaufen also elastisch. 

Im Experiment läßt sich bestimmen, wie groß die 
Energie der Elektronen gerade sein muß, die zur An- 
regung eines Atoms erforderlich ist (Abbildung 7, links). 


Stromstärke 


[0] 5 10 15 

(e-Volt) 
Abb. 7: Versuchsaufbau (links) zum Elektronenstoßversuch 
nach Franck-Hertz. Rechts die Strom-Spannungs-Kurve, dieman 
bei diesem Versuch mit Quecksilberdampf erhält. Erläute- 
rungen im Text. 


EN 


In einem evakuierten, mit etwas Quecksilberdampf ver- 
setzten Glasrohr wird ein Draht K zum Glühen erhitzt. 
Aus seiner Oberfläche verdampfen Elektronen, die zur 
gegenüberliegenden Netzelektrode N beschleunigt wer- 
den. Durch die regelbare Spannung zwischen K und N 
besitzen die Elektronen, wenn sie die Netzelektrode 
erreichen, eine bestimmte Geschwindigkeit v, der die 
Bewegungsenergie- mu? (m = Elektronenmasse) 
entspricht. Man kann die Energie solcher Elektronen 
auch direkt als Produkt ihrer Ladung e und der Span- 
nungsdifferenz U angeben, in der sie beschleunigt wur- 
den, und sagt: Elektronen besitzen die Energie von 1 eV 
(gesprochen e-Volt oder Elektronenvolt), wenn sie ein 
Spannungsgefälle von 1 Volt durchlaufen haben. Zur 
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Umrechnung in andere Energieeinheiten benutzen wir 
die Beziehungen 


1 eV = 1,6021-10°1? Joule = 3,8290-10°? Kcal. 


Hinter der Netzelektrode befindet sich in der Röhre 
eine plattenförmige Hilfsanode A. Sie ist gegenüber der 
Netzelektrode schwach negativ (0,5 V) aufgeladen. Der 
Elektronenfluß zur Anode wird mit einem Strommeß- 
gerät / registriert. Wir verfolgen, wie sich der Strom 
ändert, wenn die Elektronen durch eine zunehmend 
höhere Gitterspannung U beschleunigt werden (Abbil- 
dung 7, rechts). 

Zunächst steigt, bis etwa 5 Volt, der Anodenstrom stark 
an. Über der Glühkatode entsteht eine Raumladung aus 
Glühelektronen. Mit zunehmender Gitterspannung wer- 
den von dieser Ladung immer mehr Elektronen zur 
Anode hin beschleunigt, ein Effekt, den man auch in 
jeder Verstärkerröhre beobachtet. 

Überschreitet die Gitterspannung den Wert von 4,9 Volt, 
so sinkt der Anodenstrom plötzlich ab, um erst ab etwa 
5,5 Volt langsam wieder anzusteigen. Bei 9,8 Volt wird 
ein zweites Maximum erreicht, ein drittes folgt bei 
14,7 Volt. Mit Hilfe dieser periodischen Stromschwan- 
kungen läßt sich direkt die Anregungsenergie eines ein- 
zelnen Quecksilberatoms ermitteln. Bei einer Gitter- 
spannung von 4,9 Volt besitzen die Elektronen gerade 
vor dem Gitter eine Bewegungsenergie von 4,9 eV. 
Dies ist genau der Betrag, der nötig ist, um Quecksilber- 
atome anzuregen. Bei dem Stoß verlieren die Elektronen 
ihre gesamte Bewegungsenergie. Ohne eigene Geschwin- 
digkeit können sie nicht zur negativ geladenen Anode 
gelangen; der Strom fällt ab. 

Wird die Gitterspannung weiter erhöht, so erreichen die 
Elektronen die zur Anregung erforderlichen 4,9 eV schon 
in einigem Abstand vor dem Gitter. Nach erfolgtem 
Anregungsstoß werden sie weiter zum Gitter hin be- 
schleunigt; so kommt der zweite ansteigende Ast der 
Strom-Spannungs-Kurve zustande. Bei einer Gitterspan- 
nung von 9,8 Volt hat jedes Elektron zwei Mal die 
Möglichkeit, auf seinem Weg von der Katode zum Gitter 
ein Atom anzuregen; am Gitter selbst ist dann aber 
wieder seine eigene Energie gerade aufgebraucht, so daß 
der Stromfluß erneut sinkt. 

1925 bekamen die beiden Physiker Franck und Hertz 
für diese Untersuchung der Stoßprozesse zwischen Elek- 
tronen und Atomen den Nobelpreis. Sie hatten ge- 
zeigt, daß die verschiedenen angeregten Zustände eines 
Atoms nicht nur über die Linienspektren analysiert 
werden können, sondern auch über eine Untersuchung 
der Energiebeträge, die stoßende Elektronen auf ein 
Atom übertragen. 


Der Kreis schließt sich 


Angeregte Atome geben die aufgenommene Energie 
sehr schnell wieder ab, meist in Form von Licht, aber 
auch durch Stöße mit anderen Atomen. Im Franck- 
Hertz-Versuch beobachtet man daher immer, wenn die 
Strom-Spannungs-Kurve ein Maximum durchläuft, d. h., 
Stoßanregung einsetzt, daß eine bestimmte Spektrallinie 
des angeregten Gases aufleuchtet. Bei Quecksilber gehört 
zu der Anregungsenergie von 4,9 eV eine Spektrallinie 
mit der Wellenlänge 254-10°° m. Mit anderen Gasen 
lassen sich andere Emissionen anregen, Helium beispiels- 
weise durch Elektronen mit einer Energie von 21,2 bzw. 
229 eV. Das dabei emittierte Licht besitzt eine Wellen- 
länge von 58 bzw. 54 - 10° m. 

Aus der Analyse des photoelektrischen Effekts hatte 
Albert Einstein 1905 die quantenhafte Natur des Lichts 
gefolgert, und zwar ist die Energie eines Lichtquants Z 
über die Plancksche Konstante h mit der Frequenz der 
Lichtwelle verknüpft: 


E=h:v 


Da die Frequenz v einer Welle über die Ausbreitungs- 
geschwindigkeit v mit ihrer Wellenlänge A zusammen- 
hängt: 
gel 


v 


kann man diese Gleichung auch schreiben als 


wobei c jetzt die Ausbreitungsgeschwindigkeit einer 
Lichtwelle, die Lichtgeschwindigkeit also, darstellt. 

Die Werte für h und für c entnehmen wir einer Tabelle 
und berechnen damit, welche Energie die Photonen 
besitzen, die von Quecksilber bei der Anregung mit 
4,9 eV emittiert werden: 


E = 6,6256: 10=3*Js-3- 108ms1/254-10°?m 
= 782-1097. 


Die Umrechnung in die Energieeinheit eV liefert für 
die Energie einen Betrag von 4,9 eV, also genau die 
Energie, die von den Elektronen zur Verfügung gestellt 
werden muß, um Quecksilber anzuregen. Man über- 
zeuge sich davon, daß diese Rechnung auch für die 
beiden angegebenen Spektrallinien des Heliums zu einer 
Übereinstimmung mit den Anregungsenergien führt. 


Ionisation durch Elektronenstoß 


Bei der Anregung, etwa durch Elektronenstoß, bleibt 
das Atom als Ganzes erhalten. Es ändert sich darin 
lediglich die Anordnung der Elektronen. Mit besonders 
energiereichen, d. h. hochbeschleunigten Elektronen, 
kann aber aus dem gestoßenen Atom ein Elektron regel- 
recht herausgeschossen werden. Das Atom bleibtdadurch 
als positiv geladenes Teilchen, als /on also, zurück. Die 
Größe der dazu erforderlichen Beschleunigungsspannung, 
die Ionisierungsspannung oder (nach Multiplikation mit 
der Elektronenladung) /onisierungsenergie, läßt sich in 
einer Röhre wie der in Abbildung 7 gezeigten bestimmen, 
wenn man dafür Sorge trägt, daß durch eine jeweils 
ausreichende Bremsspannung U, zwischen Gitter und 
Anode keine Elektronen zur Anode gelangen. Das heißt, 
die Bremsspannung muß immer etwas größer sein als die 
Beschleunigungsspannung zwischen Katode und Gitter. 
Mit ansteigender Beschleunigungsspannung U fließt zu- 
nächst (Abbildung 8) praktisch kein Strom. Alle Elek- 
tronen, die, von der Katode kommend, das Gitter 
passieren, werden durch die Gegenspannung Up zur 
Umkehr gezwungen. Erst bei einer ganz bestimmten 
Höhe der Spannung U, für Helium ist das bei 24,6 Volt 
der Fall, setzt plötzlich ein Stromfluß ein: die Elektronen 
sind jetzt so schnell geworden, daß sie beim Stoß 
Heliumatome ionisieren. Die positiv geladenen Helium- 
ionen fliegen durch das Gitter zur Anode und besorgen 
so den Stromtransport durch die Röhre. 


Stromstärke — 


[6) 3) 10 15 20 25 e-Volt 
Abb. 8: Strom-Spannungs-Kurve im Versuch mit einer Röhre 
nach Abb. 7 und Helium als Füllgas, wobei U, immer größer 
als U gehalten wird. Bei 24,6 Volt setzt schlagartig ein Stromfluß 
ein. Bei dieser Spannung werden die Elektronen so hoch be- 
schleunigt, daß sie Heliumatome durch Stoß ionisieren. 
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Ionisierungsenergien - Ausweis von Element- 
familien 


Die Ionisierungsenergie ist eine Größe, die die Chemie 
eines Elements ganz wesentlich beeinflußt, ja geradezu 
charakterisiert. Denn sie gibt ja an, wieviel Energie 
beispielsweise notwendig ist, um aus Natriumatomenposi- 
tiv geladene Natriumionen zu bilden. Die Tatsache, daß 
Natrium in der Natur ausschließlich als lfach positiv 
geladenes Ion auftritt, läßt vermuten, daß diese Energie 
vergleichsweise gering ist. Das gleiche gilt für die anderen 
Elemente der Alkalimetallgruppe, die alle diese Vorliebe 
für den einwertig positiven Zustand zeigen. Im Gegensatz 
dazu sollten Edelgase besonders hohe lonisierungsener- 
gien besitzen. Die experimentell bestimmten Werte 
(Abbildung 9) bestätigen diese Vermutung. 


lonisierungsenergie (eV) > 


Li Na 
539 5,14 K R 
4,34 4,18 


Ss 
3,89 


Abb. 9: Ionisierungsenergien der Edelgase und der Alkali- 
metalle. 


Von allen Edelgasen besitzt das Helium, mit 24,58 eV, 
die höchste Ionisierungsenergie. Dieser Wert wird auch 
von keinem anderen Element überschritten. Zum Radon 
hin sinkt die Energie dann auf 10,74 eV, ein wie wir 
noch sehen werden, signifikanter Abfall. 

Die Ionisierungsenergien der Alkalimetalle liegen durch- 
weg niedrig. Das erklärt sofort, warum Chlor mit Natrium 
reagiert, indem es ihm ein Elektron entreißt und Natrium- 
chlorid, Na*CI”, bildet, während es mit Helium, oder 
überhaupt einem der Edelgase, nicht reagiert. Die Elek- 
tronen sind in den Edelgasen offensichtlich besonders 
fest gebunden. 
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Eine andere Frage läßt sich mit der Kenntnis der Ionisie- 
rungsenergien beantworten: Warum bilden die Erdalkali- 
metalle, im Gegensatz zu den Alkalimetallen, nicht ein- 
fach, sondern zweifach positiv geladene Ionen? Dazu 
muß man wissen, wieviel Energie erforderlich ist, um 
aus einem bereits positiv geladenen Ion ein zweites oder 
sogar ein drittes Elektron herauszuschlagen. Diese zwei- 
ten und dritten Ionisierungsenergien sind in Abbildung 10 
für die drei Elemente Neon, Natrium und Magnesium 
gegenübergestellt. Man beachte dabei den gegenüber 
der Abbildung 9 veränderten Maßstab! 


Mo“ 
0.1 


Abb. 10: 1., 2. und 3. Ionisierungsenergien von Neon, Natrium 
und Magnesium. 


Aus der Abbildung wird deutlich, daß Natriumatome 
vergleichsweise leicht eines ihrer Elektronen abgegen 
und in Na*-Ionen übergehen. Um aus diesem Ion ein 
weiteres Elektron abzulösen, bedarf es bereits einer 
Energie von 422 eV. Die chemische Indifferenz der 
Edelgase aber zeigt, daß derartige Energiebeträge bei 
chemischen Reaktionen nicht zur Verfügung stehen. 
Beim Magnesium dagegen sind zwei Elektronen relativ 
locker gebunden. Man benötigt insgesamt nur 22,6 eV, 
um ein Magnesiumatom in ein Magnesiumion mit der 
Ladung +2 zu überführen. Erst das dritte Elektron ist, 
mit 80,1 eV, sehr fest gebunden, sodaß das Element in 
der Natur immer als Mg?*-Ion anzutreffen ist. 

Eine Frage drängt sich bei der Betrachtung von Abbil- 
dung 10 allerdings auf. Um aus Magnesiumatomen 
Magnesiumionen, Mg?*, zu bilden, ist eine Gesamtener- 
gie von 22,6 eV erforderlich. Um Neonatome in Neon- 
ionen, Net, zu überführen, braucht man weniger Energie, 
nämlich 21,5 eV. Trotzdem bildet Chlorgas mit Magne- 
sium Magnesiumchlorid, MgCl,, wobei noch Wärme frei 
wird, während Chlor mit Neon nicht reagiert, nicht 


einmal zu NeCl. Warum? Man muß sich überlegen, daß 
ja die Ionisierungsenergie bei der Salzbildung dadurch 
zur Verfügung steht, daß sich die entstehenden Ionen 
zu einem festen Ionenkristall zusammenfügen. Durch 
die Annäherung der entgegengesetzt geladenen Magne- 
sium- und Chloridionen wird mehr Coulombenergie 
freigesetzt, als zur Bildung der Ionen erforderlich ist. 
Von einem zweifach positiv geladenen Metallion und 
einem Chloridion wird dabei viermal so viel Energie bei 
der gegenseitigen Annäherung frei wie zwischen einem 
nur einfach positiv geladenen Ion und einem Chloridion, 
vorausgesetzt, der Abstand ist zum Schluß der gleiche. 
Erst dieser große Energiebetrag ermöglicht die Bildung 
von Mg?*-Ionen; der entsprechend geringere reicht nicht 
aus, Ne*-Ionen zu bilden. 


Die Edelgase - doch nicht so edel 


Mit ihren hohen lonisierungsenergien begründeten wir 
die chemische Reaktionsträgheit der Edelgase. Lange 
Zeit galt, daß die Edelgase überhaupt keine chemischen 
Verbindungen eingehen. 1962 mußte diese Auffassung 
revidiert werden, als es unabhängig voneinander in drei 
Forschungsgruppen gelang, das Xenon chemisch anzu- 
greifen, und zwar mit ein und demselben Element: Flour. 
Inzwischen gibt es eine Reihe von Verbindungen des 
Xenons und des Kryptons, während von den leichteren 
Elementen dieser Gruppe mit ihren noch höheren 
Ionisierungsenergien auch heute noch keine Verbin- 
dungen existieren. 


Eine Besinnungspause 


Wir wissen jetzt bereits eine ganze Menge über Atome. 
Am Anfang stand die Erkenntnis, daß sie äußerst winzig 
sind. Aus der Interferenz mit Röntgen- und Elektronen- 
wellen schlossen wir auf ihre Größe: einige 10-10 m. 
Schon ein erster Blick in die Natur zeigte, daß es ver- 
schiedene Sorten von Atomenmitganz charakteristischen 
Eigenarten gibt. Etwa solche, die wie im Nichtmetall 
Chlor gern Elektronen aufnehmen und in negativ gela- 
dene Anionen übergehen. Dann solche, die im Gegensatz 
dazu leicht Elektronen abgeben. Dies Verhalten charak- 
terisiertt die Atome der metallischen Elemente. Das 
zugegeben grobe Modell elektrisch geladener Kugeln 
ermöglichte, eine Vielzahl von Strukturen und Eigen- 
schaften auf atomarer Ebene zu verstehen. 

Die vorangegangenen drei Kapitel eröffneten eine neue 
Perspektive. Unter den Elementen gibt es unterschied- 


liche Verwandtschaftsgrade. Die Alkalimetalle zeigen 
sehr ähnliche Verhaltensweisen und setzen sich deutlich 
gegenüber den Elementen anderer Elementfamilien ab. 
Die Frage, was denn eigentlich im weitesten Sinne die 
Reaktivität eines Atoms bestimmt, worin sich also 
Natrium-und Lithiumatome ähnlich sind und worin sie 
sich etwa von Chloratomen unterscheiden, läßt sich nur 
beantworten, wenn wir das grobe Bild, das wir uns 
bisher von den Atomen gemacht haben, verlassen und 
mit feineren Methoden den Bau der Atome selbst 
studieren. 

Um die Jahrhundertwende, also vor nur gut 70 Jahren, 
standen die Wissenschaftler etwa vor dem gleichen 
Problem, an dessen Lösung wir uns jetzt machen wollen. 
Man konnte Atome zählen und wiegen; das Elektron 
war entdeckt. Nur hatte man gar keine Vorstellung, wie 
denn die Elektronen - und die Teilchen, die deren 
Ladung kompensieren - im Atom verteilt sind. Das 
heißt, man hatte schon Vorstellungen, aber sie gründeten 
sich nicht auf Experimente und waren widersprüchlich. 
Das alles sollte sich sehr schnell ändern, als im Jahre 
1909 die beiden Physiker Geiger und Marsden, auf 
Anregung von Ernest Rutherford, eine dünne Metall- 
folie mit sehr schnellen und sehr kleinen Teilchen, 
nämlich zweifach positiv geladenen Heliumatomen, 
bombardierten. 

Es ist vielleicht kennzeichnend für die epochalen Er- 
kenntnisse, die das Weltbild der Physik zu jener Zeit 
veränderten und für die Wissenschaftler, die diese Zeit 
hervorbrachte, daß Rutherford 1908 den Nobelpreis in 
Chemie erhielt, nachdem er die Natur der radioaktiven 
Alpha- und Betastrahlung aufgeklärt hatte, aber noch 
bevor er, mit dem jetzt zu besprechenden Experiment, 
seinen wichtigsten Beitrag überhaupt zur Physik der 
Atome geleistet hatte. 


Ein Experiment mit schnellen Protonen 


Als Geschosse verwenden wir im Experiment positiv 
geladene Wasserstoffatome, H*, sogenannte Protonen. Sie 
werden in einer Gasentladungskammer erzeugt und im 
elektrischen Potentialgefälle eines Teilchenbeschleuni- 
gers auf eine Endgeschwindigkeit von etwa 100 Millionen 
Kilometer je Stunde gebracht. 

Ein solcher Protonenstrahl ist im Vakuum unsichtbar; 
erst durch Wechselwirkung mit Materie wird er sichtbar. 
Zum Beispiel, wenn er auf Quarzglas trifft, das unter 
dem Bombardement der energiereichen Teilchen zu 
leuchten beginnt. Oder beim Durchgang durch Luft. 
Dabei werden die Gasmoleküle durch Stöße mit den 
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schnellen Protonen angeregt oder ionisiert und kehren 
unter Aussendung von Licht wieder in einen energie- 
niedrigeren Zustand zurück. Durch dünne, 2,5:10°° m 
dicke Metallfolien vermag der Stahl fast ungehindert 
durchtreten, 

Diese Tatsachen waren alle bekannt, als Rutherford 
seine Streuexperimente begann. Man hatte, auch aus 
der gleichen Durchlässigkeit von Materie für schnelle 
Elektronen, geschlossen, daß Atome zum größten Teil 
aus leerem, materiefreiem Raum bestehen, durch den 
Elektronen und Protonen hindurchsausen wie etwa eine 
Ladung Schrot durch einen Mückenschwarm. 

Wir wollen zeigen, daß nicht alle Protonen eine dünne 
Aluminiumfolie ungehindert durchfliegen. Dazu wird 
(Abb. 11) in einer evakuierten Reaktionskammer mit 
Hilfe von drei Protonendetektoren gezählt, wieviel Pro- 
tonen beim Auftreffen auf die Folie unter Winkeln von 
© = 70, 100 und 130° aus der Bündelrichtung abgelenkt 
werden. 


Aluminium- 
folie 


[6) Protonen —— 


stark abge- 


lenkte Protonen Protonen 


detektor 


Bl 
sintI 


70° =——o 


Abb. 11: Ein Protonenbündel wird an einer Aluminiumfolie 
gestreut. Mit Hilfe von drei Protonendetektoren wird ermittelt, 
wieviele Protonen um einen bestimmten Ablenkwinkel © aus 
ihrer ursprünglichen Richtung abgelenkt werden. Ihre Zahl ist 
proportional zur Fläche der von den Detektoren erzeugten 
Streulinien oder angenähert proportional zu deren Höhe. Die 
Übereinstimmung der Streulinienhöhen mit der von Rutherford 
abgeleiteten Funktion beweist: alle Aluminiumatome tragen 
die gleiche Kernladung. 


130° 100° 
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Die „Streulinien”, die von jedem der Detektoren auf 
einem Sichtgerät erzeugt werden, beweisen: es werden 
auch Protonen aus ihrer ursprünglichen Bewegungs- 
richtung abgelenkt. Die unterschiedliche Höhe der Streu- 
linien zeigt, daß nicht gleich viele Protonen bei den 
Detektoren eintreffen, sondern viel weniger Protonen in 
Rückwärtsrichtung, d. h. mit großem Streuwinkel ©, 
gestreut werden. Doch kehren einige sogar ihre Flug- 
richtung um, als seien sie gegen etwas geprallt. Was ist 
dieses „Etwas”? 


Des Pudels Kern 


Das Streuexperiment läßt nur eine mögliche Deutung zu. 
Die Geschosse sind positiv geladene Teilchen. Sie 
können in der Folie nur dann um einen großen Winkel 
aus ihrer Richtung abgelenkt werden, wenn in den 
Atomen positive Ladung auf kleinstem, fast punktförmi- 
gem Raum konzentriert ist (Abb. 12). Kommen die 
Protonen auf ihrer Bahn durch die Folie solchen „Ker- 
nen” nahe, so wirken zwischen diesen beiden positiven 
Ladungsträgern abstoßende Kräfte. Sie bewirken, wie 
beim Stoß zweier Kugeln in einem Billardspiel, daß 
das Geschoß gegenüber dem Atomkern abgelenkt wird. 
Fliegt ein Proton direkt auf einen solchen Kern zu, 
so kehrt es exakt seine Flugbahn um. Die weitaus mei- 
sten Protonen passieren die positiv geladenen Kerne 
in großer Entfernung „ungestört”. 


Abb. 12: Beim Durchgang durch Materie werden die positiv 
geladenen Protonengeschosse nur dann abgelenkt, wenn ihre 
Flugbahn in die Nähe der positiv geladenen Atomkerne führt. 
Die meisten Protonen passieren die Atome ungestört. 


Wenn man diese Ergebnisse nüchtern referiert, kann 
man kaum die Überraschung ermessen, mit der sie 1909 
aufgenommen wurden. Nach Rutherfords Worten war 
damals die Vorstellung, Protonen oder die von ihm 
verwendeten Alphateilchen könnten von einer dünnen 
Metallfolie reflektiert werden, etwa so plausibel wie der 
Gedanke, eine Gewehrkugel würde, auf ein Papier- 
taschentuch abgefeuert, daran abprallen und zurück- 
fliegen. 

Dieses Experiment legte die Grundlage für das auch 
heute noch gültige Kernmodell des Atoms. Danach ist 
(Abbildung 13) die positive Ladung im sogenannten 
Atomkern vereinigt. Die Größe dieses Kerns ist im 
Vergleich zum ganzen Atom wahrhaft winzig. Mit 10-14 
bis 10-15 m ist sein Durchmesser nur etwa ein Zehn- 
tausendstel des Atomdurchmessers. In einer Zeichnung 
sind diese Größenverhältnisse überhaupt nicht darstell- 
bar. Die weite Atomhülle wird von den Elektronen des 
Atoms ausgefüllt. 


Atomkern; 


28-1015 - 1014 m, 
Träger der positiven Ladung 


Atomhülle; 


8- 109m ; 
gebildet von Elektronen 


Abb. 13: Das Kernmodell des Atoms, das durch den Streu- 
versuch von Rutherford begründet wurde. 


Vom Streuversuch zum Elementbegriff 


Unter der Annahme einer fast punktförmigen positiven 
Ladung des Kerns berechnete Rutherford die Zahl der 
gestreuten Teilchen AN, die unter einem bestimmten 
Winkel @ (siehe Abb. 1/) aus ihrer ursprünglichen Rich- 
tung abgelenkt werden. Diese Zahl ist proportional zum 
Quadrat der Ladung q der Atomkerne in der Folie und 
umgekehrt proportional zu sin* 2. also 


q2 
AN- 48 
sın 


Diese Funktion besitzt ein Maximum bei © = 0°; dies 
entspricht dem ungehinderten Durchgang der Protonen 
durch die Folie. Für größere Winkel © nimmt die Zahl 
AN dann rasch ab. 
Zwei wichtige Folgerungen lassen sich bei einer genauen 
Analyse des Experiments ziehen: 
1. Da die abgeleitete Streuformel mit der experimentell 
bestimmten Verteilung der gestreuten Partikel überein- 
stimmt, muß die Ladung g für jeden Atomkern in der 
Aluminiumfolie identisch sein. 
2. Die quantitative Auswertung der Streuformel ergibt, 
daß die positive Ladung in Aluminiumatomen genau 
13mal so groß ist wie die Ladung eines Protons. 
Mit Folien aus anderen Metallen erhält man andere 
Werte der Kernladung. So besitzen etwa Goldatome 
eine positive Kernladung, die 79mal so groß ist wie die 
von Protonen. In allen Fällen ergibt sich eine Kern- 
ladung, die einem ganzzahligen Vielfachen der Protonen- 
ladung entspricht. Das erlaubt den Schluß, daß das 
Proton die kleinste überhaupt mögliche Einheit der 
positiven Ladung darstellt und daß der Kernladung der 
verschiedenen Atomsorten eine ganz bestimmte Zahl 
von Protonen im Kern dieser Atome entspricht. Man 
nennt diese Zahl die Kernladungszahl. 
Da die Atome eines Elements untereinander alle die 
gleiche Kernladungszahl besitzen und sich diese von 
der Kernladungszahl jedes anderen Elements unter- 
scheidet, können wir jetzt definieren, was ein Element 
überhaupt ist: 
@ In einem Element besitzen alle Atome die gleiche 
Kernladungszahl. 
Zwei Fragen drängen sich fast von selbst auf: Welche 
Werte der Kernladungszahl gibt es? Das läuft auf die 
Frage nach der Zahl der Elemente hinaus, die man 
kennt. Und: wie groß ist die Einheit der positiven Ladung, 
also die Ladung eines Protons? 


Ordnungsprinzip Kernladungszahl 


Die heute bekannten Elemente füllen die Werte der 
Kernladungszahlen von 1 bis 105 lückenlos aus. Da es ein 
Element mit einer nicht ganzzahligen Kernladung, etwa 
65,5, nicht gibt, tauchen mit Sicherheit in dieser Reihe 
keine neuen Elemente mehr auf, sondern höchstens 
an deren Ende. Die Zahl der Elemente, die man dort 
noch erwarten kann, ist allerdings dadurch begrenzt, 
daß mit steigender Kernladungszahl die Atome immer 
unstabiler werden. Alle Elemente, die auf das Wismut 
folgen, deren Kernladungszahl also größer ist als 83, 
sind radioaktiv. Sie zerfallen spontan, wenn auch unter- 
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Tabelle 3: Ausschnitt aus der Anordnung der Elemente nach 
steigender Kernladungszahl 


Kern- Element Chemisches Zahl der 

ladungszahl Symbol Protonen 
im Kern 

35 Brom Br 35 

36 Krypton Kr 36 

37 Rubidium Rb 37 

38 Strontium Sr 38 


39 Yttrium Y 39 


schiedlich schnell, in Atome mit niedrigeren Kern- 
ladungen. 

Die Tabelle 3 gibt einen Ausschnitt aus einer Anordnung 
der Elemente nach steigenden Kernladungszahlen. Von 
Element zu Element nimmt darin die Kernladung um 
eine Einheit zu. Da die Kernladungszahl so zu einer 
Ordnung unter den Elementen führt, bezeichnet man sie 
auch als Ordnungszahl. 


-1+1=0 


Die Frage nach der Ladung des Protons ist schnell 
beantwortet. Es entstand in dem beschriebenen Streu- 
experiment durch Ionisation von Wasserstoffatomen: 


H-—>Ht +67, 


Bei diesem Vorgang wird aus jedem Wasserstoffatom ein 
Elektron herausgeschlagen; zurück bleibt, mit seiner 
positiven -Ladung, ein Proton. Da Wasserstoffatome nach 
außen elektrisch neutral sind, folgt daraus, daß die Pro- 
tonenladung, bis auf das Vorzeichen, mit der Ladung 
eines Elektrons identisch ist. So wie die Addition von 
-1 und +1 Null ergibt, so entsteht aus den Ladungen 
eines Elektrons und eines Protons ein nach außen elek- 
trisch neutrales Wasserstoffatom. 

Die Ladung des Elektrons war von Robert Millikan in 
seinem klassischen Öltröpfchenversuch bestimmt wor- 
den. Der heute akzeptierte Wert für diese Ladung, und 
damit auch für die Ladung eines Protons, ist 


e = 1,6021-1019 Coulomb. 


Protonen stellen auf diese Weise die Gegenspieler zu 
den Elektronen. So wie Elektronen die Träger der klein- 
sten Einheit negativer elektrischer Ladung sind, tragen 
Protonen dieselbe Einheit positiver Ladung. In jedem 
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nach außen elektrisch neutralen Atom ist daher die Zahl 
der Protonen im Kern genau so groß wie die Zahl der 
Elektronen in der Hülle. Die Kernladungs- oder Ord- 
nungszahl gibt deshalb neben der Protonenzahl im Kern 
gleichzeitig an, wieviele Elektronen sich in der Hülle des 
neutralen Atoms befinden. 


Über die Masse von Protonen und Elektronen 


Wir zeigten zuvor am Beispiel des Argons, wie man 
aus der Dichte zweier Gase auf das Massenverhältnis 
der Atome darin schließen kann. Als Bausteine jedes 
Atoms haben wir jetzt Protonen und Elektronen kennen- 
gelernt. Wie verteilt sich die Masse eines Atoms auf 
diese Bausteine, wie schwer sind Protonen und Elek- 
tronen? Durch die Einwirkung eines elektrischen und 
magnetischen Feldes auf einen Strahl aus elektrisch 
geladenen Teilchen läßt sich die Masse dieser Teilchen 
experimentell bestimmen. 


Abb. 14: Ablenkung eines Elektronenstrahls durch ein elek- 
trisches Feld. Der Weg des Strahls kann durch einen Fluoreszenz- 
schirm sichtbar gemacht werden. 


In einer Katodenstrahlröhre (Abbildung 14) werden von 
der Glühkatode K Elektronen im Feld einer angelegten 
Spannung U zur Anode A hin beschleunigt. Die Anode 
ist durchbohrt, so daß ein Teil der Elektronen die Anode 
in Form eines dünnen Strahls verläßt. Der Strahl trifft 
hinter der Anode auf das elektrische Feld von zwei 
horizontal gelagerten, elektrisch geladenen Metall- 
platten P. Dabei werden die Elektronen in einer parabel- 
förmigen Bahnkurve zur positiv geladenen Platte hin 
abgelenkt. 

Nicht nur elektrische, sondern auch magnetische Felder 
vermögen einen solchen Katodenstrahl abzulenken, wie 


Abb. 15: Ablenkung eines Elektronenstrahls durch ein magneti- 
sches Feld. Die beiden Pole des Magneten befinden sich vor 
und hinter der Zeichenebene. 


die Versuchsanordnung in Abbildung 15 zeigt. Dabei 
müssen allerdings die Pole des Magneten seitlich ange- 
bracht sein, damit der Strahl nach oben oder unten 
abgelenkt wird. Vereinigt man diese beiden Experimente, 
indem man den Elektronenstrahl gleichzeitig durch ein 
elektrischen und magnetisches Feld schickt, so läßt sich 
aus der Bahn der Elektronen das Verhältnis von Elek- 
tronenladung zur Elektronenmasse berechnen. Diese 
sogenannte spezifische Ladung beträgt 


= = 1,7588- 1011 Ckg-1. 


Mit der Elektronenladung e, deren Wert wir oben an- 
gegeben haben, errechnet man daraus die Elektronen- 
masse zu 


m. = 9109-10-31 kg. 


Die spezifische Ladung der Protonen, die auf ganz 
entsprechende Weise zugänglich ist, beträgt 


m, = 0,9579:108 Ckg-!. 


Die Division der beiden spezifischen Ladungen liefert 
das Massenverhältnis von Proton zu Elektron: 


MM _ 1,7588: 700 _ 
Me = 0,9579-108° = 1836. 


Protonen sind also fast 2000mal so schwer wie Elek- 
tronen. Im Kern eines Wasserstoffatoms ist also mit dem 


Proton nicht nur die gesamte positive Ladung konzen- 
triert, sondern auch praktisch die gesamte Masse des 
Atoms. 

Heute bereitet es keine experimentellen Probleme mehr, 
die Massen von Atomen oder von Molekülen genau zu 
bestimmen. In einem Massenspektrometer wird die zu 
untersuchende Substanz verdampft und in einer Ionisie- 
rungskammer durch Elektronenbeschuß ionisiert. Die 
entstandenen Ionen werden beschleunigt, gebündelt und 
in einem Magnetfeld abgelenkt. Durch Veränderung der 
Beschleunigungsspannung (Abbildung 16) wird erreicht, 
daß jeweils nur Teilchen einer ganz bestimmten spezi- 
fischen Ladung auf ihrer gekrümmten Bahn den Spalt 
passieren und im lonendetektor registriert werden 
können. 


Elektronen- 
kanone 


| 
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Abb. 16: Wirkungsweise eines Massenspektrographen. 


Bestimmt man auf diese Weise die Atommassen der 
Elemente, dann zeigt sich, daß sie alle, bis auf Wasser- 
stoff, größer sind als ihrer Ordnungszahl, also der Zahl 
der Protonen, entspricht. Helium, mit der Ordnungs- 
zahl 2, ist nicht doppelt, sondern viermal so schwer 
wie Wasserstoff. Daraus folgt: es muß mindestens einen 
weiteren atomaren Baustein geben, auf den diese zusätz- 
liche Masse zurückzuführen ist. 
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Ein weiterer Kernbestandteil: Neutronen 


Schon lange aus solchen Messungen postuliert, gelang 
erst 1930 der experimentelle Nachweis dieses dritten 
atomaren Bausteins. Es sind die Neutronen, elektrisch 
neutrale Teilchen mit fast der gleichen Masse wie die 
Protonen. Da die Neutronen neben den Protonen Be- 
standteil des Atomkerns sind, bezeichnet man diese 
beiden Teilchensorten auch als „Nukleonen”. 

In Tabelle 4 sind die Bausteine, aus denen Kern und 
Hülle eines Atoms aufgebaut sind, mit ihren physikali- 
schen Konstanten noch einmal zusammengestellt. 

Zur Charakterisierung einer Atomsorte wird eine Kurz- 
form benutzt, bei der man vor das Elementsymbol unten 
die Kernladungszahl und darüber die sogenannte 
Massenzahl schreibt: 


Massenzahl 


Kernladungszahl Een 


Die Massenzahl ist die Anzahl der Nukleonen, d. h. die 
Summe von Protonen- und Neutronenzahl im Kern. 
Aus der Differenz von Massen- und Kernladungszahl 
läßt sich daher sofort die Anzahl Neutronen der Atom- 
sorte ermitteln. 

Für Beryllium würde die Kurzform sein: . Be 

Damit läßt sich sofort die Zusammensetzung eines 
Berylliumatoms angeben: der Kern besteht aus 4 Pro- 
tonen und (9-4) = 5 Neutronen. In der Atomhülle 
neutraler Berylliumatome befinden sich 4 Elektronen. 
Eine so durch Massen- und Kernladungszahl gekenn- 
zeichnete Atomsorte wird auch als ein Nuklid bezeichnet. 
Auf die Masse des Kohlenstoffnuklids Be werden 
heute die (relativen) Atommassen aller Elemente be- 
zogen. Da dieses Nuklid etwa 12mal so schwer ist wie 
ein Wasserstoffatom, auf das sich die „Atomgewichte” 
früher bezogen, ordnet man ihm die Atommasse 
12,0000 zu. 


—_‚“ 


Atommassen - eine Definition 


Daraus ergibt sich die wichtige Definition der Atom- 
masse: 


® Die Atommasse gibt an, wie groß die Masse eines 
Atoms im Vergleich zu einem Zwölftel der Masse des 
Kohlenstoffnuklids 7 C ist. 


In dieser Bezugsbasis hat das Beryllium die Atommasse 
9.0122. Man sieht, daß die Atommasse in etwa mit der 
Anzahl der Nukleonen der Nuklide übereinstimmt; beim 
Kohlenstoff sind das 12 und beim Beryllium 9. Daß die 
Atommasse von Berylliium nicht genau 9,0000 ist, wie 
man eigentlich nach dem bisher Gesagten annehmen 
könnte, hat zwei Gründe. 


Der Massendefekt der Atome 


Jeder aus Protonen und Neutronen zusammengesetzte 
Atomkern besitzt eine kleinere Masse als die Summe 
der Massen seiner Bestandteile. Dieser sogenannte 
„Massendefekt” entsteht dadurch, daß bei der Bildung 
des Atomkerns aus Protonen und Neutronen Energie, 
die Bindungsenergie des Kerns, frei wird. Nach Einstein 
sind Masse und Energie über die Lichtgeschwindigkeit 
miteinander verknüpft: 


E=me. 


Die gewaltigen Energiebeträge, die bei Kernverschmel- 
zungen freiwerden, entsprechen daher einer ganz be- 
stimmten Masse, die bei einem solchen Prozeß, bei- 
spielsweise in einer Wasserstoffbombe, regelrecht zer- 
strahlt wird. Daß das Beryllium einen Massenüberschuß 
und keinen Defekt aufzuweisen scheint, liegt daran, daß 
ja auchdas Bezugsnuklid des Kohlenstoffs einen Massen- 
defekt besitzt. Er drückt sich nicht in der Atommasse 
dieses Nuklids aus, sondern darin, daß die Atommasse 
der Protonen (1,007277) und der Neutronen (1,008665) 
größer ist als 1. Mit diesen Zahlen kann man sich leicht 


Tabelle 4: Physikalische Konstanten der Atombausteine 


Masse Ladung 
Atomkern Proton 1,673- 10727 kg +1,6021:10°19 C 
Neutron 1,675- 10727 kg 
Atomhülle Elektron 9,109- 10-31 kg 
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davon überzeugen, daß sowohl das Kohlenstoffnuklid 
2 C als auch das Beryllium einen Massendefekt auf- 
weisen. 

Wir erwähnten zwei Gründe dafür, daß die Atommassen 
der Elemente nicht einfache ganze Zahlen sind. Einen 
haben wir eben gegeben. Der andere sollte sich fast schon 
aufgedrängt haben: warum sprechen wir immer von 
einem Kohlenstoffnuklid und warum nicht einfach vom 
Kohlenstoffatom? Gibt es denn etwa verschiedene Koh- 
lenstoffatome? Genau das ist der Fall. 


Isotope - die verschiedenen Atomsorten eines 
Elements 


Unterwirft man eine Probe Kohlenstoff, die man aus 
irgendeiner Kohlenstoffverbindung gewonnen hat, einer 
massenspektrometrischen Analyse, so stellt man fest, 
daß es Kohlenstoffatome mit unterschiedlicher Masse 
gibt. Und zwar findet man immer dieselbe Verteilung: 


relative Häufigkeit 


124 126 128 130 132 134 136 
Atommasse —= 


Abb. 17: Massenspektrogramm von Xenon. 


zu 98,9% Atome mit der Atommasse 12 und zu 1,1% 
Atome mit einer solchen von 13. In Spuren gibt es 
daneben immer noch eine dritte Atomsorte mit der 
Atommasse 14. 

Die meisten Elemente bestehen aus einem solchen Ge- 
misch verschiedener Atomsorten. Die Abbildung 17 zeigt 
stellvertretend das Massenspektrogramm von reinem 
Xenongas. Insgesamt kann man darin 9 verschiedene 
Atommassen unterscheiden, die alle zu den Atomen ein 
und desselben Elements gehören. 

Da die Atome eines Elements alle die gleiche Kernladung 
und damit die gleiche Anzahl von Protonen besitzen, 
bleibt nur eine Folgerung möglich: die unterschiedliche 
Masse dieser Atome ist auf eine unterschiedliche Zahl 
von Neutronen in den Atomkernen zurückzuführen. 

Die verschiedenen Atomsorten eines Elements werden 
als Isotope bezeichnet. Sie unterscheiden sich vonein- 
ander nur in der Zahl der Neutronen und damit in ihrer 
Masse. Chemisch verhalten sich die Isotope eines Ele- 
ments gleich. Nur bei den sehr leichten Elementen, 
etwa dem Wasserstoff, wird der Massenunterschied der 
Isotope so bedeutsam, daß er auch die chemischen 
Eigenschaften des Elements mitbestimmt. 

Die Zusammensetzung aus drei Isotopen ist der Grund 
dafür, daß das Element Kohlenstoff nicht die Atom- 
masse 12 besitzt, sondern 12,01115. Darin spiegelt sich 
wider, daß zwei dieser Isotope eine Atommasse besitzen, 
die größer ist als 12, die Masse des Bezugsnuklids. Auch 
bei den anderen Elementen ist die Atommasse die 
durchschnittliche Atommasse, die sich aus der Masse und 
der Häufigkeit aller seiner Isotope ergibt. 

Wir haben einen ersten Einblick in die innere Struktur 
der Atome erhalten. Diese Struktur, so vermuten wir, 
wird schließlich Aufschluß über die Frage geben, 
warum die Elemente so unterschiedliche chemische 
Verhaltensweisen zeigen. Wie eine solche Verknüpfung 
von beobachtbaren Eigenschaften mit der Atomstruktur 
geschehen kann, können wir jetzt eigentlich noch nicht 
einmal vermuten. Im nächsten Kapitel wollen wir diese 
Aufgabe in Angriff nehmen. 


67 


Die fremde Welt der Elektronen 


Daß Blütenblätter gefärbt sind und so Insekten anlocken; daß ein Parfum duftet oder 
ein Diamant glitzert: im Grunde sind es immer die Atome selbst, und ein Wechselspiel 
von Kräften zwischen ihnen, auf die alles Beobachtbare zurückgeführt werden kann. 

Am Anfang des letzten Kapitels stand die Frage nach der Struktur der Atome; nachdem 
wir darüber, wenigstens grundsätzlich, Klarheit bekommen haben, wollen wir jetzt 
erfahren, warum die Atome des einen Elements so und die eines anderen ganz anders 
reagieren. Wir werden feststellen, daß wir dazu einen Bereich im Atom, nämlich die 
Elektronenhülle, viel genauer analysieren müssen, als das bis hier geschehen ist. Dabei 
wird die Schwierigkeit auftreten, daß sich Elektronen ganz anders verhalten als alles, 
was wir je im Alltag kennengelernt haben. Um das Verhalten von Elektronen, und damit 
das Atom selbst, zu „verstehen”, müssen wir deshalb alles, was wir über die Eigenschaften 
von „Dingen” in unserer Umwelt erfahren haben, vergessen. Wir werden sozusagen von 
Null anfangen und versuchen, uns allein von den Experimenten her ein Denkschema 


zu erarbeiten, mit dem sich das Verhalten von Elektronen beschreiben läßt. 


Rückblick 


Es hat lange gedauert, bis Experimente vorlagen, die 
tatsächlich auf eine atomistische Struktur der Materie 
hinwiesen. Bernoulli führte 1738 den Druck eines ein- 
geschlossenen Gases darauf zurück, daß die bewegten 
Gasteilchen ständig mit hoher Geschwindigkeit gegen die 
Wände des Behälters prallen. Mit dieser Hypothese 
konnte er der von Boyle entdeckten Gesetzmäßigkeit, 
wonach das Produkt aus Volumen und Druck eines 
eingeschlossenen Gases bei gegebener Temperatur kon- 
stant ist, eine Deutung auf der Grundlage eines atomaren 
Bildes geben. 

Aus der durch genaue Messungen an vielen Experi- 
menten gewonnenen Erfahrung, daß sich bei chemischen 
Umsetzungen die Gesamtmasse der daran beteiligten 
Stoffe nicht ändert, folgerte Lavoisier 1785 das Gesetz 
von der Erhaltung der Masse bei chemischen Reaktio- 
nen. Heute wissen wir, daß das Gesetz in dieser abso- 
luten Form nicht stimmt. Bei jeder chemischen Reaktion 
wird Energie freigesetzt oder verbraucht. Dieser Energie 
entspricht nach Einstein eine bestimmte Masse, um die 


also bei der Reaktion die Gesamtmasse ab- oder zu- 
nimmt. Praktisch meßbar wird diese Massendifferenz 
allerdings erst bei den gewaltigen Energiemengen, die 
eine Kernreaktion freisetzt oder verbraucht. 
Daß Materie immer nur in kleinsten Maßeinheiten rea- 
giert, zeigt die Tatsache, daß das Massenverhältnis zweier 
Elemente in einer Verbindung immer konstant ist. 
1799 formulierte Proust dieses Gesetz der konstanten 
Proportionen. 
Diese Entwicklung erreichte einen ersten Höhepunkt, 
als im Jahre 1808 der englische Physiker und Chemiker 
John Dalton seine Atomhypothese in Form von drei 
Postulaten aufstellte: 
© Jeder Stoff besteht aus unteilbaren Atomen. 
© Die Atome eines Elements sind identisch und be- 
sitzen die gleiche Masse, 
© Die Massen der Atome verschiedener Elemente sind 
voneinander verschieden. : 
Heute deutet das angesammelte Tatsachenmaterial so 
überwältigend auf eine atomare Struktur der Materie, 
daß wir nicht mehr von einer Atomhypothese, sondern 
von einer Atomtheorie sprechen. 
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Atome sind nicht unteilbar 


Im einzelnen sind die Vorstellungen Daltons, wie wir 
jetzt wissen, nicht haltbar. Atome sind nicht, wie ihr 
Name fälschlicherweise angibt, unteilbar. Atome können 
ionisiert werden, beispielsweise durch Stöße mitschnellen 
Elektronen oder anderen Teilchen. Auch Licht vermag 
Atome zu ionisieren, wie der Photoeffekt beweist. Dabei 
verlieren die Atome ein oder auch mehrere Elektronen 
und bleiben als positiv geladene Teilchen, Ionen also, zu- 
rück. Auch in den Salzen haben die elektropositiven 
Bindungspartner Elektronen, zumindest teilweise, abge- 
geben. 

Im Daltonschen Sinne unteilbar sind Atome, weil sie 
bei diesem Prozeß ihre Identität bewahren. Die schnellen 
Wasserstoffionen eines Protonenstrahls fangen bei jeder 
sich bietenden Gelegenheit ein Elektron ein und werden 
damit wieder zu Wasserstoffatomen. Aus Kochsalz läßt 
sich das Natrium zurückgewinnen. Etwa durch elektro- 
lytische Abscheidung an der elektronenreichen Kathode, 
an der jedes Natriumion sein fehlendes Elektron zurück- 
erhält und Natriumatome entstehen. 

Von der Teilung eines Atoms im eigentlichen Sinne 
spricht man erst dann, wenn der Atomkern in mehrere 
Bruchstücke zerfällt, Eine solche Kernreaktion ist näm- 
lich meist nicht mehr rückgängig zu machen und end- 
gültig. 

Alle radioaktiven Zerfallsprozesse sind solche Kern- 
reaktionen. Zum Beispiel zerfällt das radioaktive Element 
Uran unter Aussendung sehr energiereicher Y-Strahlen 
schrittweise, wobei als Endprodukt Blei entsteht (s. unten). 
Als Spaltprodukte werden dabei entweder Heliumkerne, 
in Form der «-Strahlen, oder Elektronen als ß-Strahlen 
mit hoher Geschwindigkeit aus dem Kern geschleudert. 
Man kann sich an Hand der angegebenen Zerfallsreihen 
leicht davon überzeugen, daß der Aussendung von 
«-Strahlen jeweils eine Erniedrigung der Kernladungszahl 
um zwei entspricht, das heißt: bei einem solchen Schritt 
entsteht das Element mit der um zwei niedrigeren 
Ordnungszahl. Beim Aussenden von ß-Strahlen dagegen 
erhöht sich die Kernladungszahl um eine Einheit; denn 
die abgestrahlten Elektronen entstehen dadurch, daß 
jeweils ein Neutron in ein Elektron und ein Proton zer- 
fällt, von denen das Proton im Kern verbleibt. 
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Isotope - das ist der zweite Punkt, an dem die Daltonschen 
Postulate heute eine Korrektur erfahren müssen. Die 
Masse der Atome eines Elements, das erfuhren wir im 
letzten Kapitel, kann durchaus verschieden sein. Was 
zählt, ist einzig die Zahl der Protonen im Kern dieser 
Atome, die Kernladungszahl. Daß trotzdem bei chemi- 
schen Reaktionen das Gesetz der konstanten Proportio- 
nen gilt, findet seine einfache Begründung darin, daß die 
Zusammensetzung eines Elements aus seinen verschie- 
denen Isotopen konstant ist. Ausweis dafür ist die genaue 
Atommasse eines jeden Elements. 


Ordnungsprinzip Kernladungszahl 


Jetzt, wo wir die Kernladungszahlen der Elemente 
kennen, könnten wir eigentlichprüfen, ob sie die Ordnung, 
die wir bisher auf Grund chemischer oder physikalischer 
Eigenschaften innerhalb verschiedener Elementfamilien 
hergestellt haben, unterstützen. Nehmen wir die Edel- 
gase. Nach ansteigenden Dichten, Siedepunkten oder 
Schmelzpunkten untereinander geschrieben, erhielten 
wir eine Anordnung, die mit dem Helium beginnt und 
mit dem Radon endet. Die Kernladungszahlen an den 
Elementsymbolen daneben bestätigen genau diese 
Reihenfolge. Das Helium besitzt mit 2 die niedrigste, 
das Radon mit 86 die höchste Kernladungszahl der 
Edelgase. 


„He 

ıoNe 
18Ar 
36Kr 
s4Xe 
scRu 


Die Zunahme der Kernladungszahl erklärt auch die 
Zunahme der Atommassen dieser Elemente und damit 
ihrer Dichten in dieser Reihenfolge - obwohl wir hier 
vorsichtig sein sollten: in die Atommasse geht ja auch die 
Neutronenzahl der Kern ein. Ein Blick in die Tabelle 
der Atommassen der Elemente überzeugt unsaberdavon, 
daß hier - wie bei fast allen anderen Elementen-das 
Element mit der höheren Kernladungszahl auch die 
größere Atommasse besitzt. 


Po» 


83Bi > ?4Po—> 205ph 


Wir können jetzt auch verstehen, warum sich die Zu- 
nahme der Atommasse nicht in einer gleichartigen 
Zunahme des Atomvolumens widerspiegelt. Im letzten 
Kapitel haben wir gesagt, daß diese Tatsache auf eine 
ungleichmäßige Verteilung der Masse innerhalb der 
Atome deutet. Dort konnten wir noch nicht ahnen, wie 
ungleichmäßig diese Masse tatsächlich verteilt ist, Was 
schwerer wird, vom Helium zum Radon, ist in erster 
Linie der winzige Kern; die geringe Massenzunahme, 
die durch die vergrößerte Zahl von Elektronen in der 
Hülle verursacht wird, fällt dagegen kaum ins Gewicht, 
Wenn auch die Größenzunahme der Elemente von oben 
nach unten signifikant ist, so wundert man sich aber 
zunächst doch, daß alle diese Atome größenordnungs- 
mäßig vergleichbar sind. Und das, obwohl doch ein 
Radonatom in seiner Hülle 86 Elektronen enthält und 
ein Heliumatom nur 2. Man könnte vermuten, daß so 
viele Elektronen in der Hülle der Radonatome einen 
weitaus größeren -Raum beanspruchen würden als die 
zwei Elektronen im Heliumatom. Außerdem stoßen sich 
die elektrisch negativ geladenen Elektronen unterein- 
ander ab, was zu einer noch größeren Ausweitung einer 
Hülle mit vielen Elektronen führen sollte, 

Es läßt sich natürlich genau so gut im umgekehrten 
Sinne argumentieren. Im Heliumatom stehen die Elek- 
ironen im Anziehungsfeld von zwei positiven Kern- 
ladungen, während im Radon auf die Elektronen die 
elektrostatische Anziehung von 86 Protonen wirkt. 
Vielleicht sollten also Radonatome viel kleiner sein als 
Heliumatome. 

Daß die Größenverhältnisse sich in keiner Richtung 
drastisch ändern, kann nur daran liegen, daß sich die 
beiden gegenläufigen Effekte zusammen mehr oder 
weniger aufheben. 

Innerhalb einer Elementfamilie kommt man also auch 
ohne Kernladungszahlen aus, will man Ordnung unter 
den Elementen schaffen; das Beispiel der Edelgase hat 
das gezeigt. Und auch in den anderen Elementgruppen, 
die wir bisher kennengelernt haben, wird das Ordnungs- 
schema durch die Kernladungszahlen bestätigt: stets 
besitzt das Element dieser Gruppe, das wir auf Grund 


Alkali- Halogene Erdalkali- 
metalle metalle 
es Tr 
3Li gF 4„Be 

ı1Na 17C1 12Mg 

19K 35Br 20Ca 

37Rb 53J 39ST 

ssCs gsAt s6Ba 


g7Fr ggRa 
a N FE ne A 


Lauceome. 


unserer Experimente nach oben gestellt hatten auch die 
niedrigste Kernladungszahl seiner Gruppe Nach unten 
nimmt die Kernladungszahl, wie bei den Edelgasen, zu. 
Was wir allerdings bisher nicht konnten, nämlich die 
verschiedenen Elementgruppen untereinander in Be- 
ziehung zu setzen, auch das ermöglicht die Kenntnis 
der Kernladungszahl. Da fällt nämlich auf, daß die 
Kernladungszahl des Lithiums gerade um eine Einheit 
kleiner ist als die des Berylliums, und das Gleiche trifft 
für die anderen Elemente dieser beiden Gruppen zu. 
Vergleicht man ferner die Ordnungszahlen der Halogene 
mit denen der Edelgase, so folgt auch hier auf jeweils 
ein Element der einen Gruppe eines der anderen. 


Zu einer Ordnung der Elementfamilien unter- 
einander 


Wir können in der Tat alle vier Elementgruppen so 
nebeneinander anordnen, daß in jeder Zeile Elemente 
mit aufeinanderfolgenden Ordnungszahlen stehen. Mit 
dieser Anordnung sind wir einen entscheidenden Schritt 
vorangekommen, wenn wir verstehen wollen, warum 
die Elemente der einen Elementfamilie so ganz andere 
Eigenschaften besitzen als die Elemente einer anderen 
Familie. 


„He 3Li 4Be 
gF ıoNe ııNa 12Mg 
17C1 ıg Ar ı9K 20Ca 
3sBr 36Kr 37Rb 385 
53] s4Xe ssCs s6Ba 
gsAt schn g7Fr ggRa 


Sowohl links als auch rechts von den Edelgasen stehen 
in dieser Anordnung Elemente, die eine typisch ionische 
Chemie besitzen. Keines von ihnen findet man elementar 
auf der Erde, sondern alle nur in Form ihre Salze. Und 
zwar die Halogene darin immer als Anionen, bei denen 
die Atome jeweils ein zusätzliches Elektron aufge- 
nommen haben, und die Alkali- und Erdalkalimetalle 
als Kationen, bei denen die Atome Elektronen abge- 
geben haben, die Alkalimetalle jeweils eins und die 
Erdalkalimetalle jeweils zwei. 

Zwischen diesen beiden Gruppen von Gegenspielern 
liegen die Edelgase. Ihrer Chemie nach scheinen Edel- 
gasatome mit der Struktur, die sie im neutralen, elemen- 
taren Zustand besitzen, sehr zufrieden zu sein, sonst 
würden sie wie ihre Nachbarn durch Bildung chemischer 
Verbindungen eine andere Struktur zu erreichen suchen. 
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Wir greifen aus unserem Schema eine Reihe heraus, 
und zwar die Gruppierung Fluor, Neon, Natrium und 
Magnesium (Abb. ]). 
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Abb. I: Die Ladungsbilanz in den Atomen von Fluor, Neon, 
Natrium und Magnesium, in der oberen Reihe im elemen- 
taren Zustand, in der unteren in der Form, in der man diese 
Elemente in der Natur findet. 


Uns interessiert in diesem Zusammenhang nur das 
Verhältnis zwischen positiven und negativen Ladungen 
in den Atomen. Die entsprechende Zahl von Protonen 
und Elektronen sind für diese vier Elemente in der 
oberen Reihe der Abbildung angegeben. Im elementaren 
Zustand sind die Atome elektrisch neutral, und deshalb 
sind Protonen- und Elektronenzahl identisch. Darunter 
stellen wir die Atome in der Form vor, in der sie über- 
wiegend in der Natur auftreten: Fluor als Anion F’, 
das Neon ‚elementar, also unverändert, Natrium als Nat 

ee Reaktionen, bei denen 


rend die Ladung des aufgenommenen Elektrons nach 
außen hin erhalten bleibt: das Anion ist einfach negativ 
geladen. Umgekehrt beim Natrium und Magnesium: 
der um ein bzw. zwei Elektronen verminderten Ladung 
in der Hülle steht eine gleichgebliebene Kernladung 
gegenüber, so daß diese Kationen nach außen hin einfach 
bzw. zweifach positiv geladen erscheinen. 


Ziel: die Elektronenzahlen der Edelgase 


Worauf wir eigentlich hinaus wollen: vergleicht man 
die Zusammensetzung der Elektronenhüllen dieser vier 
entstandenen Teilchen, so stellt man fest, daß sie alle 
die gleiche Zahl von Elektronen besitzen, nämlich zehn. 
Daraus kann man nur den einzig möglichen Schluß 
ziehen, daß eine Elektronenhülle aus zehn Elektronen 
aus irgendeinem im Augenblick noch nicht ersichtlichen 
Grund bevorzugt ist. Das würde erklären, warum das 
Neon, das bereits eine solche Elektronenhülle in seinen 
Atomen besitzt, chemisch nicht reagiert. Das davor- 
stehende Fluor zeigt ein starkes Bestreben, durch Auf- 
nahme eines Elektrons die Elektronenkonfiguration des 
Neon zu erreichen, während umgekehrt die auf das Neon 
folgenden Elemente Natrium und Magnesium durch 
Abgabe von Elektronen diese besonders stabile Elektro- 
nenschale des Neon bekommen. 

Es könnte ebenso gut ein Zufall sein, daß diese Elemente 
gerade in der richtigen Reihenfolge ihrer Ordnungszahlen 
nebeneinander stehen, wäre da nicht die Tatsache, daß 
sich in den übrigen Zeilen unseres Schemas diese Reihen- 
folge wiederholt: vor jedem Edelgas ein Halogen mit 
dem experimentell ausgewiesenen Bestreben, durch 
Anionbildung die Elektronenzahl in der Atomhülle um 
eins zu erhöhen. Dadurch erhalten sie alle die gleiche 
El 1 wie das nachfolgende Edelgas. Und 


Wir können das eben Gesagte in einem neuen Schema 
zusammenfassen, indem wir die Elemente in ihren 
bevorzugten elektrischen Ladungszuständen zeilenweise 
so anordnen, daß wie bisher die Elemente derselben 
Gruppe untereinander stehen. 

Wir wollen versuchen, ob wir an Hand dieses Schemas 
Voraussagen über die Eigenschaften von Elementen 
machen können, die bis jetzt noch nicht darin aufgeführt 
sind. Das sollte, wenn sich die Voraussagen bestätigen, 
die Vermutung weiter erhärten, daß die Elektronenhüllen 
der Edelgase von einer irgendwie ausgezeichneten 
Qualität sind. 


Wasserstoff - ein Halogen? 


Da ist beispielsweise der Platz vor dem Helium noch 
leer. Das leichteste Halogen ist das Fluor, und mit seiner 
Kernladungszahl 9 steht es erst in der zweiten Zeile. 
Das Element, daß dem Helium vorangeht, ist der Wasser- 
stoff mit der Ordnungszahl 1, und Wasserstoff ist sicher- 
lich kein Halogen. Ist unser System also falsch? 

Wird Lithiummetall im Wasserstoffstrom auf 600° er- 
hitzt, so erfolgt eine stürmische Umsetzung. Die erhal- 
tene weiße, sehr harte und spröde Substanz ist ein Salz, 
denn in geschmolzenem Zustand leitet es den elektri- 
schen Strom. Bei der elektrolytischen Zersetzung entsteht 


Abb. 2: Kristallstruktur von Lithiumhydrid. Die großen Kugeln 
sind die Hydridionen, H”, die kleinen die Lithiumionen, ik 


an der Katode erwartungsgemäß Lithium, das als elektro- 
positiver Bestandteil dort abgeschieden wird. An der 
Anode entweicht Wasserstoffgas, also stellt Wasserstoff 
in dem Salz die elektrisch negativ geladene Kompo- 
nente. Nach der Röntgenstrukturanalyse kristallisiert das 
Salz in derselben Weise wie Kochsalz. Die Struktur, 
die mit all diesen Ergebnissen übereinstimmt, ist in 
Abb. 2 dargestellt. 

Die Reaktion zwischen Lithium und Wasserstoff verläuft 
also ganz analog wie etwa zwischen Lithium und Chlor: 
jedes Lithiumatom überträgt ein Elektron auf ein Wasser- 
stoffatom. Die entstandenen Ionen fügen sich, ein- 
fachen elektrostatischen Gesetzen folgend, zu einem 
Ionengitter zusammen: 


Li + H—Li’H 


Einfach negativ geladene Wasserstoffionen werden als 
Hydridionen bezeichnet. Im Hydridion ist die Zahl der 
Elektronen identisch mit der Elektronenzahl von Helium- 
atomen; auch bei dieser Reaktion ist die Ausbildung 
einer Edelgasschale in beiden beteiligten Komponenten 
für die Reaktion mitverantwortlich. 

Es ist nicht ganz richtig, wenn man sagt, die treibende 
Kraft bei dieser Reaktion, oder bei der Reaktion zwischen 
einem Alkalimetall und einem Halogen, sei die Ausbil- 
dung einer Edelgasschale in den entstehenden Ionen. 
Treibende Kraft ist einzig die Energie, die bei der 
Annäherung der entgegengesetzt geladenen Ionen und 
der Bildung des Ionengitters frei wird. Daß die Ionen 
im Kristall in einer Edelgaskonfiguration vorliegen, wie 
im Lithiumhydrid das H” und das Lit, hat insoweit 
einen Einfluß auf die Gesamtenergiebilanz der Reaktion, 
als es vergleichsweise geringer Energiebeträge bedarf, 
um aus den neutralen Atomen diese Ionen mit bevor- 
zugter Elektronenzahl zu bilden. 


Im Wasser nicht beständig: Hydridionen 


Bei der Betrachtung der Abb. 2 fällt der krasse Größen- 
unterschied der beiden Ionenarten ins Auge. Die Hydrid- 
ionen besitzen, mit 3,08-10-!% m, einen etwa dreimal so 
großen Durchmesser wie die Lithiumionen (1,0- 10-10 m). 
In der Hülle enthalten beide Ionen die gleiche Anzahl 
Elektronen, nämlich zwei (Abb. 3). 

Im Hydridion steht den beiden Elektronen in der Hülle 
nur eine positive Kernladung gegenüber, im Lithium- 
ion sind es dagegen drei. Die sehr viel höhere Kern- 
ladung wirkt stärker anziehend auf die Elektronen und 
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1 Proton 


3 Protonen 


2 Elektronen 


u 2 Elektronen 


Abb. 3: Der Aufbau von Hydrid- und Lithiumionen. 


bewirkt, daß die Elektronenhülle entsprechend 
schrumpft. 

Wasserstoff bildet solche salzartigen Hydride nur mit 
den elektropositivsten aller Elemente, mit den Alkali- 
und mit den Erdalkalimetallen. Diese Elemente be- 
sitzen, wie wir wissen, eine ausgeprägte Tendenz, Elek- 
tronen abzugeben, und dadurch wird der Wasserstoff 
praktisch in die Rolle des Elektronenempfängers ge- 
zwungen. Wie gern er sich aus dieser Rolle wieder 
befreit, zeigt schon die Reaktion, die beim Lösen von 
Lithiumhydrid, wie allen diesen Hydriden, in Wasser 
eintritt. Dabei entstehen Hydroxidionen, und Wasser- 


stoff wird gasförmig frei: 
LitH- + HO—Li* + OH + 122 Hp} 


Dabei sind die Ionen auf der rechten Seite der Glei- 
chung zusätzlich durch eine Solvathülle aus Wasser- 
molekülen stabilisiert. Löst man dagegen Lithium- 
chlorid in Wasser auf, so bricht zwar auch der 
Ionenkristall auseinander, aber außer einer Solvatation 
der entstandenen freien Ionen findet keine weitere 
Reaktion statt. Wir werden sehen, daß überhaupt der 
Platz des Wasserstoffs im System aller anderen Elemente 
sehr schwer zu bestimmen ist. 


Auch nur etwas für Salze: 
Oxidionen 


Nitrid- und 


Nehmen wir zwei andere Elemente, die weil sie zu 
keiner der bisher besprochenen Elementgruppen gehö- 
ren, im Schema auf Seite 72 auch nicht auftreten: Stick- 
stoff und Sauerstoff. Mitihren Kernladungszahlen 7 und 8 
nehmen sie die beiden Plätze vor dem Fluor ein. Diese 
beiden Elemente würden also zusätzlich 2 bzw. 3 Elek- 
‚tronen pro Atom aufnehmen müssen, um die Edelgas- 
schale des Neons zu erreichen. Dabei würde aus neutra- 
len Stickstoff- bzw. Sauerstoffatomen Nitrid- bzw. 
Oxidionen mit der entsprechenden Ladung entstehen: 


74 


N + 3 e"— N? (Nitridion) 
O + 2e°— 0? (Oxidion) 


Gibt es diese Ionen, und wenn ja, wie stabil sind sie? 
Stickstoff bildet ionische Nitride mit einer Reihe von 
elektropositiven Elementen, beispielsweise mit Lithium 
und mit Magnesium. Die Salze besitzen die Zusammen- 
setzung Li3N bzw. Mg3N); sowohl die chemischen 
Eigenschaften dieser Salze als auch ihre Kristallstruktur 
lassen sich unter der Annahme deuten, daß dreifach 
negativ geladenen Nitridionen eine entsprechende An- 
zahl positiver Ladungen auf den Metallkationen gegen- 
übersteht. 

Die Struktur dieser Salze bestätigt einmal mehr, daß die 
Elektronenzahlen der Edelgase durch besondere Stabilität 
ausgezeichnet sind. Im Nitridion besteht die Hülle aus 
insgesamt 10 Elektronen, genau wie im Neon. Allerdings 
werden diese Elektronen durch nur 7 Protonen im Atom 
gebunden. Nitridionen sind deshalb sehr voluminös. Ihr 
Durchmesser beträgt 3,4: 10”1° m, ist also noch wesentlich 
größer als der Durchmesser von Hydridionen. Mit 
anderen Partnern reagieren Nitridionen deshalb in der 
Weise, daß sie diese überschüssige Ladung verlieren. 
Beispielsweise (durch Auflösen von Lithiumnitrid in 
Wasser) mit Wassermolekülen: 


N3- + 3 H0—> NH; + 3 OH° 


Nur in Salzen existieren deshalb solche hochgeladenen 
Ionen; eine typische Erscheinungsform des Stickstoffs 
stellen sie nicht dar. 

Der Kompromiß, den die Elemente bei der Bildung 
von Ionen aus neutralen Atomen eingehen - Errei- 
chen einer stabilen Edelgasschale einerseits, Anhäu- 
fung von Ladung auf den Atomen andererseits -, sieht 
beim Sauerstoff günstiger aus als beim Stickstoff. Es 
genügt bereits die Aufnahme von 2 Elektronen, um die 
Neonschale zu erreichen. Zwar ist auch dafür Energie 
erforderlich. Um aus molekularem Sauerstoff ein Mol 
Oxidionen zu bilden, sind insgesamt 988 Kilojoule 
erforderlich: 


988.K] + 72 O0, + 2 e° — 07 


Aber dieser Energiebetrag wird mehr als kompensiert 
durch die hohe Gitterenergie, die bei der Bildung eines 
Ionengitters aus diesen Oxidionen einerseits und Katio- 
nen andererseits wieder frei wird. Alle Oxide der Ele- 
mente der Alkali- und Erdalkalimetallgruppe sind aus 
solchen Ionen aufgebaut, beispielsweise das Natrium- 
oxid, Na,0, oder Calciumoxid, CaO. Daß man diese 
Salze in der Natur nicht findet, deutet aber wieder darauf 
hin, daß das Oxidion eine so stabile Form des Sauerstoffs 


auch nicht ist. Calciumoxid, besser bekannt als gebrann- 
ter Kalk, reagiert begierig mit Wasser: 


CaO + H,0 —> Ca(OH), 


und mit Kohlendioxid unter Bildung von Calcium- 
carbonat: 


Ca0 + CH— CaCO;. 


Die Oxide, die man in der Natur findet, sind daher 
auch nicht ionisch, sondern kovalent gebaut. Etwa das 
Oxid des Siliciums, SiO,, das als Quarz, Tridymit oder 
Cristobalit weit verbreitet ist. Oder Aluminiumoxid, 
AhO;, die Tonerde, die wichtigste Ausgangsverbindung 
zur Gewinnung von elementarem Aluminium. 


Edelgaskonfiguration auch durch kovalente 
Bindung 


Ob ionisch oder kovalent gebunden: ein so grund- 
legendes Prinzip, das sich hier in der besonderen Struk- 
tur der Edelgasschale offenbart, sollte unabhängig vom 
gerade vorliegenden Bindungstyp Gültigkeit besitzen. 
Auch die Halogene, bei denen das Bestreben, ein zu- 
sätzliches Elektron in die Atomhülle aufzunehmen, 
besonders ausgeprägt ist und die dadurch ohne großen 
Aufwand eine Edelgashülle erhalten, bilden nicht nur 
ionische Verbindungen. Wir hatten die Bindung zwi- 
schen zwei Chloratomen im Chlormolekül ja als Prototyp 
der kovalenten, oder Atombindung, vorgestellt (Abb. 4): 


CI-Cl 


Abb. 4: Strich- und Wolkendarstellung des Chlormoleküls, Ch. 


Eine solche kovalente Bindung, hatten wir gesagt, kommt 
nicht durch Elektronenübergang vom einen zum anderen 
Bindungspartner zustande. Sind nämlich, wie im Fall 
des Chlormoleküls, diese beiden Partner identisch, so 
könnte der Gewinn des einen nur aufKosten desanderen 
gehen. Stattdessen teilen sich die Bindungspartner in ein 
Elektronenpaar, das in der Strichfomel eines kovalent 
gebundenen Moleküls als Bindungsstrich zwischen zwei 


Atomsymbolen auftritt. Indem dieses Elektronenpaar 
sich auch zwischen den beiden Atomrümpfen aufhält, 
vermag es die positiv geladenen Atomkerne an sich 
- und damit auch untereinander - zu binden. 

Ein solches Elektronenpaar zählen wir formal als zu 
beiden Atomen gehörig, und damit ist auch die Bildung 
des Chlormoleküls auf die Neigung der Chloratome 
zurückgeführt, eine stabile Edelgasschale auszubilden: 
Zu den 17 Elektronen jedes der beiden Chloratome 
kommt eines hinzu, das der andere Bindungspartner in 
die kovalente Bindung einbringt. Mit jeweils 18 Elek- 
tronen erreichen damit beide Atome die Elektronenzahl 
des Edelgases Argon. 

An Hand einer solchen Überlegung überzeuge man sich 
davon, daß in allen anderen Halogenmolekülen, also 
dem F», Br» und Ch,, die beteiligten Atome durch Atom- 
bindung die Elektronenstruktur des nachfolgenden Edel- 
gases bekommen. Auch im einfachsten aller Moleküle, 
dem Wasserstoffmolekül HJ, streben die beiden Wasser- 
stoffatome durch Elektronenteilung die Struktur des 
Edelgases Helium an. 

Auch die Reaktion des Nitridions N?" mit Wasser, die 
wir auf Seite 74 diskutieren, sieht zunächst so aus, als 
ob das Stickstoffatom, das im Ion die Elektronenzahl 
des Neons besitzt, im Reaktionsprodukt Ammoniak diese 
stabile Konfiguration verloren hat. Das sollten wir jetzt 
noch einmal überdenken. 
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‚Abb. 5: Strichformel des Ammoniaks, NH3. 


Im Ammoniak ist jedes Stickstoffatom mit drei Wasser- 
stoffatomen über eine kovalente Bindung verknüpft 
(Abb. 5). Stickstoffatome besitzen nach Ausweis ihrer 
Kernladungszahl in ihrer Hülle 7 Elektronen. Werden 
die drei Elektronen hinzugezählt, die durch die kovalen- 
ten Bindungen der drei Wasserstoffatome ins Molekül 
eingebracht sind, so erhöht sich die Elektronenzahl des 
Stickstoffatoms auf 10; das aber ist gerade die Elektronen- 
zahl vom Neon. Umgekehrt erhöht jedes der gebun- 
denen Wasserstoffatome durch die kovalente Bindung 
an das Stickstoffatom seine Elektronenzahl auf 2 und 
erhält dadurch die gleiche Elektronenzahl wie das 
Helium. 
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Bevorzugt ionisch oder kovalent: der Abstand 
zu den Edelgasen macht’s 


Wir wollen mit einer zusammenfassenden Überlegung 
diese Betrachtungen abschließen. Fluor und Stickstoff 
unterscheiden sich unter anderem in der Zahl der Plätze, 
die sie vom nächsten Edelgas, dem Neon, trennt. 
Beim Fluor ist das einer, beim Stickstoff sind es drei. 
Dieser Unterschied prägt das chemische Verhalten dieser 
Elemente. 

Wird die kovalente Verbindung Fluorwasserstoff in 
Wasser aufgelöst, so wird die kovalente Bindung des 
Moleküls aufgebrochen und es entstehen Fluorid- 
ionen, F”. Daneben werden Hydroniumionen, H30*, 
gebildet: 


HF + HO —>F- + H;0* 


Das Fluor besitzt also offensichtlich eine starke Neigung, 
aus dem kovalent gebundenen Zustand in den ionischen 
überzugehen. 

Das Gegenteil ist, wie wir wissen, beim Stickstoff der 
Fall. Aus der salzartigen Verbindung in Lithiumnitrid 
wird bei der Umsetzung mit Wasser ausschließlich kova- 
lent gebundener Stickstoff, in Form des Ammoniaks, 
freigesetzt: 


Li3N + 3 HO—>NH; + 3 Lit + 3 OH 


Dieser Unterschied gilt ganz allgemein: die Elemente, 
die in der Nähe der Gruppe der Edelgase stehen, bevor- 
zugen ionische oder salzartige Bindungszustände. Mit 
den Elementen der drei Gruppen der Halogene, Alkali- 
und Erdalkalimetalle haben wir einen großen Teil dieser 
Kategorie bereits erfaßt. 

Je weiter man sich von den Edelgasen entfernt, desto 
mehr Elektronen müssen die Atome in ihrer Hülle 
zusätzlich aufnehmen oder daraus abgeben, um die 
Elektronenzahl eines Edelgases zu erreichen. Beim 
Stickstoff sit 


stoffatome der Wassermoleküle, die sich in Form der 
Hydroxidionen schließlich mit der negativen Ladung 
abfinden. 

Der Stickstoff ist hier nur ein Beispiel für die Elemente, 
die wegen ihrer größeren Entfernung zu den Edelgasen 
eine kovalente Chemie bevorzugen. 


Eine Antwort - und doch keine Antwort 


Wir sind einen ganz großen Schritt weitergekommen 
in unserem Problem. Wir wollten wissen, warum sich 
die Elemente einer Elementfamilie chemisch so ähnlich 
sind. Die Kernladungszahlen der Elemente, und darauf- 
hin die Anordnung der Elemente in Zeilen und Spalten, 
haben uns auf die richtige Spur gebracht: es sind die 
Elektronenhüllen der Edelgase, die eine besonders bevor- 
zugte Struktur besitzen müssen, sodaß die anderen 
Elemente durch Reaktionen versuchen, die gleiche 
Elektronenhülle zu erreichen. Im einfachsten Fall ge- 
schieht das durch Abgabe oder Aufnahme von Elek- 
tronen, durch Bildung von Ionen also. 

Dabei haben wir bisher völlig die Frage ausgeklammert, 
wodurch sich denn eigentlich die Elektronenhüllen der 
Edelgase auszeichnen. Irgendwie muß das natürlich mit 
der Anzahl der Elektronen darin zusammenhängen. 
Machen wir mit diesen „Besetzungszahlen” einmal eine 
kleine mathematische Spielerei: 


Edelgas 


Anzahl Elektronen 2 10 1897536 
in der Hülle 


Differenz zum voran- 2 
he u 


entspricht. Es scheint also ein System dahinterzustecken, 
das Elektronenhüllen mit diesen Zahlen eine besondere 
Bevorzugung gibt. Aber was das für ein System ist, 
bekommen wir auf diese Weise nicht heraus. Wir 
müssen vielmehr ein Modell entwickeln, das die Struktur 
der Elektronenhülle eines Atoms beschreibt. Dieses 
Modell muß dem ganz eigenartigen Verhalten Rech- 
nung tragen, das Elektronen im Experiment zeigen. Wir 
werden sehen, daß aus diesem Modell ohne weitere 
Annahmen, gleichsam als Zugabe, gewisse Zahlen resul- 
tieren, die mit den Besetzungszahlen der Edelgase 
identisch sind und sofort die besondere Stabilität von 
Elektronenhüllen mit diesen Besetzungszahlen erklären. 


Elektronen: Teilchen mit Masse und Ladung 


Elektronen besitzen eine bestimmte Masse und Ladung. 
Ihre Werte wurden durch Experimenten ermittelt, die wir 
im vorhergehenden Kapitel erwähnt haben. Zur Elek- 
tronenmasse eine kurze Erläuterung. 

In vielen Tabellen findet man statt Masse den Begriff 
der Ruhemasse eines Elektrons. Das ist die Masse, die 
ein Elektron im Zustand der Ruhe besitzt. Werden 
Elektronen beschleunigt, etwa durch ein elektrisches 
Feld, so erhalten sie eine kinetische Energie 4 mu, die 
durch die Geschwindigkeit v gegeben ist. Nach der spe- 
ziellen Relativitätstheorie Einsteins entspricht dieser 
Energie eine bestimmte Masse m, 


um. die sich die Masse der Elektronen vergrößert. 
Während bei Geschwindigkeiten, die sehr viel niedriger 
sind als die Lichtgeschwindigkeit c, diese Massenzu- 
nahme kaum ins Gewicht fällt, wird sie bei sehr hohen 
Geschwindigkeiten signifikant. Bewegen sich Elektronen 
zum Beispiel mit der halben Lichtgeschwindigkeit, so 
beträgt ihr Massenzuwachs bereits 15%. In den ß-Strahlen 
des radioaktiven Zerfalls verlassen die Elektronen die 
Atomkerne mit einer Anfangsgeschwindigkeit, die über 
99% der Lichtgeschwindigkeit beträgt! 

Elektronen sind also kleinste Teilchen. Wenn sie das 
nicht wären, könnte man ihnen keine Masse zuschrei- 
ben. Ihre Teilchennatur folgt auch daraus, daß sie Träger 
der kleinsten überhaupt möglichen Einheit negativer 
elektrischer Ladung sind. Wenn sich im Millikanschen 
Öltröpfchenversuch ein winziges Öltröpfchen im elek- 
trischen Feld eines Plattenkondensators plötzlich in 
Bewegung setzt, so ist das die Wirkung eines einzelnen 
Elektrons. Man beobachtet einen wirklich atomaren 
Vorgang. 


Ein Experiment mit schnellen Teilchen 


Wir wollen in einem Experiment untersuchen, wie sich 
ein Strahl schneller Materieteilchen verhält, wenn er 
auf seinem Flug auf ein Hindernis trifft (Abb. 6). 


Auffangschirm 


Schablone 


Sandstrahl- 
gebläse 


Anzahl Sandkörner 
proFlächeneinheit 
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Abb. 6: „Schattenwurf” mit einem Sandstrahlgebläse. 


Mit einem Sandstrahlgebläse wird ein Strahl aus Sand- 
körnern gegen eine Schablone gerichtet. In der Schablone 
sind zwei Spalten ausgespart, deren Breite klein gegen- 
über ihrem gegenseitigen Abstand ist. Hinter der Schablo- 
ne bleiben die durch die Spalten fliegenden Sandkörner 
an einer präparierten Wand haften. Nach und nach 
entwickelt sich auf der Wand ein Abbild der Schablone: 
zwei Regionen, in denen sich gerade hinter den beiden 
Spalten auf der Wand besonders viele Sandkörner ange- 
sammelt haben. 

Zählt man entlang einer Geraden quer zu den Spalten 
die Anzahl Sandkörner, die pro Flächeneinheit auf die 
Wand geprallt sind und verbindet die Punkte in einem 
Schaubild, so erhält man eine Verteilungskurve der 
Sandkörner. Dort, wo diese Kurve ihre Höchstwerte 
besitzt, sind besonders viele Sandkörner auf die Wand 
getroffen. An die Stelle, wo die Kurve nur geringe 
Werte aufweist, haben sich nur wenige Sandkörner ver- 
irrt. 

Wir wiederholen den Versuch mit einer anderen 
Schablone. Darin ist jetzt der Abstand der beiden Spalten 
klein gegenüber ihrer Breite (Abb. 7). 

Das Ergebnis des Versuchs kann nicht überraschen. 
Da die einzelnen Spalten nicht scharf abgebildet werden 
- die Verteilungskurve in Abb. 6 zeigt das sehr deutlich -, 
verschwimmen die Sandbilder schließlich ineinander, 
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Sandstrahl- 
gebläse 


Anzahl Sandkörner 
pro Fiächeneinheit 


Abb. 7: Der gleiche Versuch wie in Abb. 6, nur mit sehr dicht 
beieinander stehenden Spalten. 


wenn die Spalten zu nahe beieinander stehen. Die Ver- 
teilungskurve hat gerade zwischen den beiden Orten, 
wo die Maxima der getrennten Spalten zu erwarten 
wären, ihr Maximum. 

In das Bild der Verteilungskurve sind diese beiden 
getrennten Verteilungskurven ebenfalls eingezeichnet. 
Man würde sie bekommen, wenn jeweils einer der Spalten 
im Versuch zugehalten würde. Die tatsächlich erhaltene 
Verteilungskurve ist in diesem Experiment einfach die 
Summe der beiden getrennten Verteilungskurven. 


Das gleiche Experiment mit Elektronen 


Wir haben dieses Experiment so ausführlich besprochen, 
damit wir ganz sicher sind, was wir erwarten müssen, 
wenn wir das Experimentnicht mit Sandkörnern, sondern 
mit Elektronen durchführen. Natürlich müssen wir die 
äußeren Abmessungen der Schablone der Winzigkeit 
der Elektronen anpassen (Abb. 8). 

In einer Elektronenkanone werden Glühelektronen mit 
einer Spannung von 50000 Volt beschleunigt. Der aus 
der Lochanode austretende Elektronenstrahl wird durch 
elektromagnetische Linsensysteme gebündelt und trifft 
auf eine Kupferfolie, In ihr sind zwei feine Spalten 
ausgespart, die eine Breite von nur 3-10°® m besitzen, 
Das elektronische Abbild dieser Spalten entsteht, wie 
beispielsweise in einem Elektronenmikroskop, auf einem 
Fluoreszenzschirm. 

Auf dem Schirm lassen sich deutlich die beiden Spalten 
unterscheiden: zwei helle Streifen, an denen also beson- 
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Abb. 8: Elektroneninterferenz am Doppelspalt. Spaltenabstand 
groß. 


ders viele Elektronen auftreffen und den Schirm zum 
Leuchten bringen, und dazwischen eine dunkle Region, 
wo keine Elektronen eintreffen. 

Würde man mit einem feinen Elektronendetektor, einem 
Geigerzähler oder einem Elektronenvervielfacher, den 
Leuchtschirm abtasten und die Zahi der Elektronen 
ermitteln, die pro Zeiteinheit auf jedes Flächenelement 
des Schirmes prasseln, so erhielte man eine Verteilungs- 


Fluoreszenzschirm 


Elektronen- 
kanone 


Anzahl Elektronen pro 
Zeit-& Flächeneinheit 


Abb. 9: Elektroneninterferenz am Doppelspalt. Spaltenabstand 
klein. 


kurve, die, wie im Experiment mit den Sandkörnern, 
zwei Maxima aufweist: für jeden Spalt eines. Nach 
diesem Experiment verhalten sich also Elektronen genau 
so wie Sandkörner. 

Wir wiederholen, wie eben, das Experiment mit einer 
anderen Schablone, in der die beiden Spalten sehr dicht 
nebeneinander stehen (Abb. 9). 

Das Ergebnis ist verblüffend. Statt, daß die Abbilder der 
Spalten ineinander verlaufen, wie bei dem entsprechen- 
den Versuch mit Sand, entsteht auf dem Leuchtschirm 
ein Muster aus mehreren abwechselnd hellen und dunk- 
len Streifen. Auch die Häufigkeitsverteilung der Elek- 
tronen zeigt einen Verlauf mit mehreren Maxima, ge- 
trennt jeweils durch ein Minimum. 

Was unterscheidet dieses Experiment so grundlegend 
von dem Versuch, bei dem ein Strahl von Sandkörnern 
einen Doppelspalt passierte? Die Häufigkeitsverteilung 
der Elektronen ist nicht die Summe der Verteilungen, 
die die Elektronen beim Durchgang durch jeweils einen 
der Spalten besitzen. Das zeigt ein Vergleich der beiden 
Abb. 8 und 9 ganz deutlich. Durch die Anwesenheit 
des zweiten Spalts wird also auch der Durchtritt der 
Elektronen durch den ersten Spalt beeinflußt, obwohl 
doch die Elektronen, wenn wir sie als Teilchen auf- 
fassen, nur entweder durch den einen oder durch den 
anderen Spalt zum Schirm gelangen können. Und daß 
sie dort einzeln und immer als Ganzes ankommen, 
würde jeder Versuch zeigen, mit dem man Elektronen 
nachweisen kann. 


Das Dilemma 


Wir sind jetzt an einem Punkt angelangt, auf den wir 
eingangs dieses Kapitels hinweisen wollten. Elektronen 
verhalten sich ganz anders, als wir es von den Dingen 
unserer Erfahrungswelt her gewohnt sind. Dieser letzte 
Versuch macht das Dilemma deutlich, vor dem wir 
stehen: jedes Elektron des Elektronenstrahls kommt 
einzeln am Leuchtschirm an und verrät sich dort durch 
einen Lichtpunkt. Obwohl es als Teilchen nur durch 
einen der beiden Spalten dorthin gelangen kann, beein- 
flußt die bloße Anwesenheit eines zweiten Spalts seine 
Bahn so, daß es an einer ganz anderen Stelle den Schirm 
erreicht als ohne diesen Spalt. Wie Sandkörner verhalten 
sich Elektronen also sicher nicht. Aber wie dann? 


Ein Versuch mit Wellen 


Ganz ähnliche Effeke, wie sie beim Durchgang von 
Elektronen durch einen Doppelspalt beobachtet werden, 
lassen sich mit Wellen erzielen, die zwei schmale 
Öffnungen passieren (Abb. 10). 


Amplitude der 
überlagerten 
Wasserwellen 


ebene Wellenfront 
‚Abb. 10: Interferenz von Wasserwellen durch einen Doppelspalt. 


In einer Wellenwanne werden durch das periodische 
Tupfen eines Schwingers auf eine Wasseroberfläche 
ebene Wellen erzeugt. Sie verlaufen vom Erreger aus 
aufeine Wand zu, in derssich, den Spalten einerSchablone 
vergleichbar, zwei schmale Durchlässe befinden. Hinter 
den beiden Spalten entsteht ein strahlenförmig aufge- 
fächertes Muster. Darin wechseln Zonen mit starker 
Wellenbewegung mit solchen Zonen ab, in denen sich die 
Wasseroberfläche in Ruhe befindet. Trägt man die 
Amplituden, das sind die Maximalauslenkungen der 
Wellen, über einer Geraden quer durch diese Zonen 
auf, so erhält man die ebenfalls in Abb. 10 dargestellten 
Amplitudenfunktion. Der Vergleich mit Abb. 9 macht 
die Ähnlichkeit dieser Funktion mit der Elektronenver- 
teilungsfunktion auf dem Fluoreszenzschirm deutlich. 

Ein solches Interferenzmuster von Wellen kommt da- 
durch zustande, daß die auf die Spalten treffenden 
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Abb. 11: Je nach der Richtung, in der sich die Kreiswellen von den beiden Spalten A und B aus überlagern, besitzen sie einen 
unterschiedlichen Gangunterschied, der zur Verstärkung bzw. Auslöschung der Wellenzüge führt. 


Wellen gebeugt werden. Dabei wird jeder Spalt zum 
Ausgangspunkt neuer Wellen, die sich kreisförmig aus- 
breiten. Die Kreiswellen der beiden Spalten überlagern 
sich, sie interferieren, und verstärken sich dabei gegen- 
seitig oder löschen sich aus. Und zwar wird, wie die 
Abb. 11 zeigt, Verstärkung immer dann eintreten, wenn 
der Gangunterschied der beiden Wellen einem Viel- 
fachen der Wellenlänge entspricht. Man sagt auch, solche 


Wellp: überlagern sich in Phase. Zur Auslöschung der 


ge kommt es, wenn der Gangunterschied ein 


Vielfaches der halben Wellenlänge ist. Bei einer solchen 


so ist unverständlich, wie das Verteilungsmuster auf dem 
Fluoreszenzschirm zustande kommt. Ihr Wellencharak- 
ter erklärt zwar, in Analogie zum Interferenzmuster der 
Wasserwellen, das Auftreten von abwechselnd hellen und 
dunklen Streifen. Ungeklärt dabei bleibt aber, wieso die 
Elektronen einzeln, Stück für Stück, am Schirm ein- 
treffen und nicht kontinuierlich, wie es von einer Welle 
zu erwarten wäre, 

Zwischen den beiden Konzepten: das Elektron als Teil- 
chen einerseits und als Welle andererseits, besteht ein 
Zusammenhang. Sie beschreiben schließlich dasselbe 
Phänomen, das Elektron. 

Zeichnet man in das Interferenzmuster der Elektronen 
die \ : 


a a 


IE \ 2 'O 

Abb. 12: Interferenzmuster mit Amplitudenfunktion der Elektro- 
nenwelle. Die Funktion ist dieselbe,und kann auch entsprechend 
konstruiert werden, wie die in Abb. 10 eingezeichnete. In beiden 


Fällen ist der Vorzeichenwechsel der Funktion nicht berück- 
sichtigt. 


weniger an den Stellen, wo diese Amplitude klein ist: 


® Das Quadrat der Amplitude der Elektronenwelle gibt 
die Wahrscheinlichkeit an, dort ein Elektron anzutreffen. 


Wo im nächsten Augenblick auf dem Fluoreszenzschirm 
ein Elektron eintreffen und sich durch einen Lichtpunkt 
verraten wird, ist nicht vorherzusagen. Es könnte irgend- 
wo auf dem Schirm sein. Als Summe vieler solcher 
Einzelergebnisse entsteht aber immer das gleiche Inter- 
ferenzmuster, da ein Elektron mit größerer Wahrschein- 
lichkeit an einer Stelle eintrifft, an der die Amplitude 
der Elektronenwelle groß ist, als an einer anderen Stelle, 
wo die Amplitude kleiner ist. Und die Form der Elek- 
tronenwelle ist durch die Interferenz der beiden vom 
Doppelspalt ausgehenden Kreiswellen bestimmt, so wie 
es das Experiment mit der Wellenwanne zeigte. 


Einzelergebnis: unbestimmt - Gesamtergebnis: 
vorhersagbar 


Das Ganze läßt sich mit einem Glücksspiel vergleichen, 
bei dem der Ausgang des einzelnen Spiels nicht vorher- 
sehbar ist, nach einer Serie von Spielen jedoch Gesetz- 
mäßigkeiten deutlich werden, besonders dann, wenn mit 
gezinkten Karten gespielt wird. 

Ein Würfel enthalte auf seinen Flächen nicht, wie ein 
normaler Würfel, die Augenzahlen 1 bis 6, sondern 
zweimal die 1 und die 3, und einmal die 2 und die 4 


nach 5 Würfen 


Abb. 13: Vergleich zwischen einem Versuch mit Würfeln und 
der Wahrscheinlichkeitsverteilung von Elektronen in einem 
Interferenzmuster. Unten links die sechs Flächen des verwen- 
deten Würfels, rechts die Amplitude der Elektronenwelle. 


(Abb. 13). Nach jedem Wurf legen wir eine Kugel in das 
Kästchen, dessen Augenzahl gefallen ist. Nach 5 oder 
sogar nach 20 Würfen ist für einen Beobachter noch 
kein „System” zu entdecken. Für ihn fällt die 1 mit 
(angenähert) der gleichen Wahrscheinlichkeit wie jede 
der drei anderen Zahlen. Erst wenn sehr viele Kugeln 
ihren Platz gefunden haben, wird deutlich, daß die 1 und 
die 3 etwa doppelt so oft fallen wie die 2 und die 4. 
Ganz ähnlich müssen wir uns das Interferenzmuster 
der Elektronen entstanden denken: erst aus einer Viel- 
zahl völlig unbestimmter Einzelergebnisse entsteht, 
streng reproduzierbar, ein Muster. Und so wie in dem 
Versuch mit Kugeln der Würfel die Information trägt, 
mit welcher Wahrscheinlichkeit eine bestimmte Zahl 
fällt, ist es im Interferenzversuch die Amplitude der 
Elektronenwelle, die das Aussehen des Musters diktiert. 
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Natürliche Beugungsgitter: Kristalle 


Elektroneninterferenzmuster in der beschriebenen Art zu 
erzeugen, ist mit einem erheblichen Aufwand verbunden 
und erst in den letzten 20 Jahren möglich geworden. 
Die Materiespalten müssen extrem schmal und sehr 
genau gearbeitet werden, wenn man gute Beugungsbilder 
erhalten will. Nun liefert aber die Natur in großer Fülle 
solche „Schablonen”: in jedem Kristall sind mit großer 
Präzision die Bausteine, Atome, Ionen oder Moleküle, 
regelmäßig angeordnet. Beim Durchgang von mono- 
chromatischen Elektronenstrahlen, in denen alle Elektro- 
nen fast die gleiche Geschwindigkeit besitzen, durch 
solche Kristalle werden die Elektronen an den Atomen 
gebeugt,und es entstehen Interferenzmuster (Abb. 14). 


Abb. 14: Elektroneninterferenzmuster von NaCl. 


Diese Interferenzen sind nicht streifen-, sondern punkt- 
förmig, denn die Elektronen werden nicht an Spalten, 
sondern an einem Gitter gebeugt. Die Bedingung für 
Verstärkung bei der Interferenz muß dadurch nicht nur 
in einer Richtung erfüllt sein, wie Abb. 1] zeigt, sondern 
gleichzeitig in mehreren, 

Aus dem Abstand der Punkte in diesem Muster läßt 
sich genau die Wellenlänge der Welle ausrechnen, die 
den Elektronen zuzuschreiben ist, sofern die Atom- 
abstände im Kristall bekannt sind. Die Geschwindigkeit 
der Elektronen wiederum ist durch das Potentialgefälle 
gegeben, in dem sie auf die Lochanode zu beschleunigt 
werden, 
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Die Geschwindigkeit bestimmt die Wellenlänge 


Zwischen den beiden experimentell bestimmbaren 
Größen, der Elektronengeschwindigkeit v und ihrer 
Wellenlänge A, besteht ein Zusammenhang, der durch 
folgende Gleichung beschrieben wird: 

h 


mo 
Dabei ist A die bereits erwähnte Plancksche Konstante 
und m die Masse der Elektronen. Nach dieser Gleichung 
ist die Wellenlänge der Elektronen um so kleiner, je 
größer ihre Geschwindigkeit ist und umgekehrt: je 
langsamer die Elektronen sich bewegen, desto größer 
wird ihre Wellenlänge. 
In dieser Gleichung sind noch einmal die beiden gegen- 
sätzlichen Beschreibungen der Elektronen vereinigt: 
mit der Wellenlänge A ihre Welleneigenschaft, mit der 
Masse m und der Geschwindigkeit v Größen, die für 
Teilchen charakteristisch sind. Sie wurde im Jahre 1924 
von dem französischen Physiker Louis de Broglie auf- 
estellt, der dafür 1925 mit dem Nobelpreis ausgezeichnet 
wurde. De Broglie war nicht durch experimentelle Mes- 
sungen auf diese Beziehung gestoßen. Er hatte vielmehr 
die Überlegungen, die Planck und Einstein auf den 
Welle-Teilchen-Dualismus des Lichts geführt hatten, auf 
die Bewegung von Materieteilchen übertragen und daraus 
geschlossen, daß alle bewegten Teilchen mit einer Welle 
verknüpft sind. 1927 wurde die Existenz dieser Materie- 
wellen für Elektronen nachgewiesen und die von de 
Broglie postulierte Beziehung bestätigt. 
Bei allen Überlegungen, die wir im folgenden mit 
Elektronen anstellen, müssen wir ihren dualen Charakter 
im Auge behalten. Mit dieser Vorsicht werden wir zu 
einer logischen Beschreibung für das Verhalten von 
Elektronen in Atomen kommen. 


Stehende Wellen 


Was wir bisher über Elektronen und deren wahrhaft 
fremdartiges Verhalten erfahren haben, bezog sich immer 
auf Elektronen, die durch äußere Energiezufuhr aus 
Atomen oder Metallen freigemacht wurden, sogenannte 
freie Elektronen. Im Atom oder Molekülverband unter- 
liegen die Elektronen, und damit auch die Wellen, die 
wir ihnen zuschreiben müssen, der Anziehung durch 
die positiv geladenen Atomkerne. Sie bilden, anders 
als im freien Zustand, abgeschlossene Systeme, und das 
führt zu ganz neuen Eigenschaften. 

Wenn Wellen sich nicht frei ausbreiten können, sondern 
etwa an einer Wand reflektiert werden, so überlagern 


sich die reflektierte und die entgegenlaufende Welle 
(Abb. 15). In der resultierenden Welle ändert sich die 
Lage der Knoten (Auslenkung der Welle = 0) und der 
Bäuche (Auslenkung maximal) nicht; es ist eine stehende 
Welle entstanden. Der Abstand zwischen zwei Knoten 
oder zwei Bäuchen ist dabei gleich der halben Wellen- 
länge. Am Reflektor selbst befindet sich ebenfalls ein 
Knoten der stehenden Welle. 
a=reflektierte Welle 
b=entgegenlaufende Welle 
c-überlagerte Welle 
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Abb. 15: Entstehung einer stehenden Welle durch Reflexion 
an einer Wand. Bei der Reflexion erleidet die reflektierte Welle 
einen Phasensprung von 7/2 (gestrichelt rechts „in der Wand” 
gezeichnet). Der sich anschließende Wellenzug wird an der 
Wand gespiegelt und mit der entgegenlaufenden Welle über- 
lagert. Unten ist für die fünf Phasen die resultierende Welle 
gezeichnet. 


Im Alltag sind solche stehenden Wellen geläufiger, die 
an beiden Seiten eingeschlossen sind. Etwa in Instru- 
menten, wo sie beim Anstreichen oder Zupfen einer 
Saite entstehen, oder als stehende Schallwellen in einer 
Orgelpfeife. Die Auswahl dieser Beispiele, obwohl zu- 
fällig, verrät gleichzeitig ein typisches Merkmal dieser 
stehenden Wellen: an beiden Seiten begrenzt, können 
sie sich nur bei ganz bestimmten Werten der Wellen- 
länge ausbilden. Man sagt auch, solche schwingenden 
Systeme besitzen Eigenfrequenzen, die zu Schwingungen 
angeregt werden. Durch unterschiedliche Spannung 
können die Eigenfrequenzen einer Saite verändert wer- 
den, aber dann sind sie jederzeit reproduzierbar. 

In Abb. 16 sind in einer Art Momentaufnahme die 
stehenden Wellen gezeigt, mit denen ein eingespanntes 
elastisches Band schwingen kann. 


Abb. 16: Stehende Wellen eines elastischen Bandes. 


Es sind jeweils nur die beiden Schwingungszustände 
gezeichnet, die die Amplituden der stehenden Wellen, 
also die Zeitpunkte größter Auslenkungaus der Ruhelage, 
darstellen. 

Die Wellen sind so übereinander angeordnet, daß von 
unten nach oben ihre Wellenlängen abnehmen. In der 
untersten, der sogenannten Grundschwingung, ist sie 
doppelt so lang wie der Abstand zwischen den beiden 
Begrenzungen. In der nächsten ist die Wellenlänge 
gleich diesem Abstand, dann 2/3, 42 und so fort. Be- 
zeichnen wir die Länge der schwingenden Saite mit Z, 
so ist die Wellenlänge der stehenden Wellen allgemein 


A=2.£; mitn=123... 
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Die Tatsache, daß stehende Wellen in einem abge- 
schlossenen System nur ganz bestimmte, durch die 
Größe des Systems gegebene Werte der Wellenlänge 
besitzen können, ist für das Verständnis der Elektronen- 
struktur der Atomhülle von fundamentaler Bedeutung. 


Stehende Wellen auch in Atomen 


Im Atom werden die Elektronen durch die positive 
Ladung des Atomkerns gebunden. Es bedarf der Zufuhr 
von Energie, beispielsweise Stoßenergie oder der Energie 
einer Lichtwelle, diese Bindung zu lösen. Solange das 
nicht geschieht, können wir die anziehende Wirkung 
des Kerns durch zwei Wände ersetzen, zwischen denen 
die Elektronen eingeschlossen sind (Abb. 17). Die Welle, 
mit der jedes Elektron verknüpft ist, kann in diesem 
abgeschlossenen System nur eine stehende Welle sein. 
Eine von ihnen, und zwar die mit der größten Wellen- 
länge, ist in Abb. 17 eingezeichnet. 

Diese zugegeben sehr vereinfachende Darstellung macht 
sofort verständlich, warum in einem Atom die Elek- 
tronen, nach allem, was wir bisher über Ionisierungs- 
und Anregungsenergien erfahren haben, nur ganz be- 
stimmte Energiezustände einnehmen können. Denn die 
stehenden Wellen, etwa die in Abb. 17 dargestellte, 


Abb. 18: Anregung eines Elektrons durch Licht. 


besitzen bestimmte Wellenlängen, denen nach der 
de Broglie-Beziehung auch ganz bestimmte Geschwindig- 
keiten der Elektronen, und damit kinetische Energien, 
entsprechen. 

Bei der Anregung von Atomen werden Elektronen in 
Zustände höherer Energie gehoben. Dabei kann das 
angeregte Elektron nur von einer stehenden Welle in 
eine andere übergehen, wie es in Abb. 18 dargestellt ist. 
Da die Wellenlänge der stehenden Welle im angeregten 
Zustand kleiner ist als im Grundzustand, nimmt die 
Geschwindigkeit des Elektrons und damit auch seine 
kinetische Energie bei der Anregung zu. Diese Anre- 
gungsenergie kann durch einen Stoßprozeß geliefert | 
werden oder durch Photonen von genau dieser Energie, | 
daß heißt Licht einer bestimmten Wellenlänge. | 
Machen wir an Hand dieses groben Modells einmal 
eine Überschlagsrechnung, die zeigen soll, ob wir damit 
überhaupt zu den beobachteten Energiebeträgen 
kommen, die für die Anregung eines Atoms nötig sind. 


Nehmen wir den Durchmesser eines Natriumatoms mit 
4-10-!° m an (dies entspricht einer Aufrundung des 
experimentellen Wertes von 3,8-10°10 m), so ist nach 
Abb. 17 und Abb. 18 in unserem einfachen Modell das 
Doppelte davon die Wellenlänge des Elektrons im Grund- 
zustand. Mit Hilfe der de-Broglie-Beziehung berechnen 
wir die Geschwindigkeit, die ein Elektron mit einer 
solchen Wellenlänge besitzt: 


x 6,6256: 10=3*Js 

— 9,1091:10-3Ikg-8-10"10m 

= 0,909 10° ms". 
Dabei haben wir in der letzten Gleichung die Definition 
der Energieeinheit Joule benutzt: 


Ir Ikems 2 


Aus der Geschwindigkeit des Elektrons wiederum läßt 
sich seine kinetische Energie ermitteln: 

mv? 
E = 5 


= 1/2: 9,1091 : 1073! kg - 0,909? - 101? m? s”? 
= 3,763-10=19]. 


Nach der Anregung beträgt die Wellenlänge nur noch 
die Hälfte der vorherigen Wertes (siehe Abb. 18); die 
Geschwindigkeit des Elektrons wird dadurch verdoppelt 
und die kinetische Energie vervierfacht: 


E = 4:3,763-10=19J 
= 15,052-10°19J. 


Die Energiedifferenz zwischen dem Grund- und dem 
angeregten Zustand ist also 


E = (15,052 -3,763)-10-19J 
= 11,289-10-19J. 


Diese berechnete Energiedifferenz muß mit der Energie 
verglichen werden, die bei der Anregung eines Natrium- 
atoms experimentell ermittelt wird. Wir bekamen dafür 
einen Wert von 3,375-10-19J. 

Was ist beim Vergleich dieser beiden Energien zu be- 
merken? Die Größenordnungen stimmen überein. Das 
einfache Modell scheint also die bei der Anregung sich 
abspielenden Vorgänge grundsätzlich richtig wieder- 
zugeben. Daß der berechnete Wert um mehr als dreimal 
zu groß gegenüber dem experimentellen Wert ist, muß 
an den vielen Faktoren liegen, die wir in diesem Modell 
nicht berücksichtigt haben: daß sich das Elektron eben 
nicht zwischen zwei Wänden hin und her bewegt, son- 
dern vom Kern gebunden ist; daß sich neben dem einen 
betrachteten noch 10 weitere Elektronen in jedem 
Natriumatom befinden. 

Es wird die Aufgabe des nächsten Kapitels sein, das 
grobe Bild, das wir jetzt von den Zuständen eines 
Elektrons im Atom gewonnen haben, weiter zu ver- 
feinern und die Frage zu beantworten, wie sich mehrere 
Elektronen in der Hülle eines Atoms anordnen. 


ei mals 
ar zer TE 


lee, 
a ! el USEL 


Die Elektronenhülle der Atome 


Will man das Verhalten von Elektronen beschreiben, so muß man immer deren dualen 
Charakter: zugleich Teilchen und Welle, berücksichtigen. Ohne Wellen keine Inter- 
ferenz, ohne Teilchen kein Interferenzmuster aus unzählig vielen einzelnen Ereignissen. 
Die stehenden Wellen in einem abgeschlossenen System geben das Verhalten von 
Elektronen im Atom wieder. In einem ersten einfachen Modell hatten wir die Anziehung 
der Elektronen durch den Atomkern durch zwei Wände ersetzt, zwischen denen sich 
die Elektronen bewegen. Da die stehenden Wellen dabei nur ganz bestimmte Werte 
der Wellenlänge annehmen können, sind für die Elektronen auch nur bestimmte 
Beträge der kinetischen Energie erlaubt. Dies erklärt sofort, warum die Anregung von 
Atomen nur durch Licht bestimmter Energien oder Wellenlängen erfolgen kann. 
Eine Überschlagsrechnung bewies, daß diese Überlegung zu Energiebeträgen führt, 
die größenordnungsmäßig richtig sind. 

In diesem Kapitel wollen wir die Beschreibung der stehenden Elektronenwellen in 
Atomen verfeinern. Es wird sich die Überlegung anschließen, was denn eigentlich 
die Größe eines Atoms festlegt. Äußere Wände werden es ja sicher nicht sein. Und 
schließlich die Frage, wie sich mehrere Elektronen in einem Atom gegenseitig beein- 
flussen. Die Antwort darauf wird gleichzeitig das Rätsel der magischen Zahlen lösen, 
jener Besetzungszahlen von Elektronenhüllen, die sich in den Edelgasen und in den 
edelgasähnlichen Ionen durch eine ganz besondere Stabilität auszeichnen. 


Materiewellen - alle Teilchen besitzen Wellen- 
charakter 


Daß uns die Elektronen nach den Betrachtungen des 
letzten Kapitels als fremdartige Gebilde erscheinen, ist 
natürlich. Aus der Erfahrung mit den Dingen, die uns 
umgeben, sind wir auf das Verhalten von Elektronen 
einfach nicht vorbereitet. Wir sind daran gewöhnt, immer 
eindeutig über Dinge entscheiden zu können: dies sind 
Sandkörner, einzelne, diskrete Teilchen, und das sind 
Wellen, etwa die Wellen einer Wasseroberfläche oder 
Schallwellen in der Luft. Dabei ist gänzlich unerheblich, 
daß Wasser oder Luft auch aus kleinsten Teilchen, 


Molekülen, besteht. Wasser und Luft bilden nur das 
Medium, in dem sich die Wellen kontinuierlich fortbe- 
wegen. 

Aus unserer Erfahrung können wir den Welle-Teilchen- 
Dualismus von Elektronen nicht verstehen. Wir können 
das Verhalten der Elektronen nur beschreiben, indem 
wir uns streng an die Ergebnisse der Experimente halten. 
Sie geben nämlich das Rezept, wie die Welleneigen- 
schaften von Elektronen mitderen Teilcheneigenschaften 
verknüpft sind: 


@ Die Wahrscheinlichkeit, daß sich ein Elektron als 
Teilchen an irgendeiner Stelle manifestiert, ist proportio- 
nal zur Amplitude der Elektronenwelle an dieser Stelle. 
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Und: 


® Die Geschwindigkeit eines Elektrons ist über die 
de Broglie-Beziehung mit der Wellenlänge seiner Elek- 
tronenwelle verknüpft: A = MV 


Diese beiden Beziehungen gelten nicht nur für Elek- 
tronen, sondern für alle Teilchen. Auch die Sandkörner, 
die mit hoher Geschwindigkeit auf eine Doppelspalt- 
schablone prasseln, besitzen eine Wellenlänge, die aus 
der Gleichung von de Broglie berechnet werden kann. 
Daß sich mit Sandkörnern dennoch, wie der Versuch 
zeigte, keine Interferenzerscheinungen nachweisen 
lassen, liegt an ihrer großen Masse. Dadurch wird ihre 
Wellenlänge sehr klein, und die Interferenzmaxima 
rücken auf dem Schirm so zusammen, daß sie nicht 
einzeln nachgewiesen werden können. 

Erst wenn die Masse der Teilchen atomare Dimensionen 
annimmt, wird deren Wellenlänge so groß, daß die 
Beschreibung in nur einer Kategorie, als Teilchen, un- 
vollständig wird. Mit Protonen und Neutronen lassen 
sich in der gleichen Weise Interferenzmuster erzeugen 
wie mit Elektronen. Eine Teilchenbeschreibung allein ist 
deshalb nicht nur unvollständig; sie wird sogar falsch, 
und das um so mehr, je länger die zugeordnete Wellen- 
länge ist. Für die Elektronen im Doppelspaltversuch 
können wir nicht angeben, das eine Elektron sei durch 
diesen, ein anderes durch jenen Spalt geflogen. Wir 
können überhaupt keine Bahn des Elektrons mehr an- 
geben, sondern nur die Wahrscheinlichkeit, es an irgend- 
einer Stelle, etwa auf dem Fluoreszenzschirm, anzu- 
treffen. Durch seine zugeordnete Welle wird das Elek- 
{ron verschmiert und ist deshalb nicht mehr lokalisierbar. 
Diese Wellen, die nach de Broglie mit allen bewegten 
Teilchen verknüpft sind, werden auch als Materiewellen 
bezeichnet. Davon zu unterscheiden sind die elektro- 
magnetischen Wellen, wie Radiowellen, Licht oder 
Röntgenstrahlen. Auch diese Wellen besitzen einen 
dualen Charakter; Ihre Energie kann nur Pportionsweise, 
in Form von Quanten, übertragen werden. Im Gegen- 
satz zu den Materiewellen besitzen diese Quanten aber 
keine Ruhemasse. 


Stehende Wellen und Elektronenverteilung 


In Abb. 16 des vorangegangenen Kapitels wurden die 
Schwingungsbilder der stehenden Wellen skizziert, die 
ein eingespanntes elastisches Band ausbilden kann. 
In Abb. 17 wurde gezeigt, wie solche stehenden Wellen 
zu einer ersten Beschreibung der Elektronenwellen in.der 
Hülle eines Atoms herangezogen werden können. Wie 
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Abb. 1: Wellenfunktion Y,W? und die daraus abgeleitete Dichte- 
verteilung eines Elektrons zwischen zwei Wänden. 


hat man sich die Verteilung eines Elektrons vorzustellen, 
das durch eine solche Welle beschrieben wird? 

Die Analyse des Elektroneninterferenzmusters beim 
Doppelspaltversuch hatte den Weg gewiesen: das Quadrat 
der Amplitude der Welle ist proportional zur Wahrschein- 
lichkeit, ein Elektron an einer Stelle anzutreffen. In der 
Abb. 1 ist die Amplitude für die Grundschwingung, 
das heißt die stehenden Welle mit der größten Wellen- 
länge, noch einmal dargestellt. Zu einer solchen Ampli- 
tudenfunktion sagt man auch Wellenfunktion und kürzt 
sie mit dem griechischen Buchstaben u (gelesen psi) ab. 
Bei der Bildung des Quadrats dieser Wellenfunktion 
ist es ohne Belang, ob man von der positiven oder der 
negativen Funktion (durchgezogen bzw. gestrichelt) 
ausgeht. Die quadrierten Funktionen sind auf jeden Fall 
identisch. 

Mit der Wellenfunktion ist eine bestimmte Häufigkeits- 
oder Wahrscheinlichkeitsverteilung des Elektrons ver- 
knüpft. Sie ist ebenfalls in Abb. 1 angegeben. Sie könnte 
theoretisch in ähnlicher Weise ermittelt werden wie die 
Wahrscheinlichkeitsverteilung von Kugeln mit einem 
präparierten Würfel im letzten Kapitel. Wir haben hier 
einfach viele Punkte gezeichnet, wo Y? große Werte 
besitzt, und wenige, woy? klein ist. Zwei Bemerkungen 
müssen zum besseren Verständnis dieses Punktmusters 
gemacht werden. 

Das Elektron soll sich nur auf einer Geraden senkrecht 
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Abb. 2: Wahrscheinlichkeitsverteilung eines Elektrons zwischen 
zwei Wänden als Summe vieler Einzelexperimente. 


zwischen den beiden Wänden bewegen können. Oben 
und unten, also eine zweite Dimension, gibt es für das 
Elektron in diesem Gedankenexperiment nicht. Wenn 
trotzdem Punkte oberhalb und unterhalb dieser gedach- 
ten Geraden erscheinen, dann nur aus Gründen der 
Übersichtlichkeit. Eigentlich dürfte nur eine Gerade aus 
unterschiedlich dicht nebeneinander liegenden Punkten 
dargestellt werden. 

Die zweite Bemerkung istvon grundsätzlicher Bedeutung. 
In einem Interferenzmuster steht jeder Leuchtpunkt für 
ein Elektron, das sich an der betreffenden Stelle mani- 
festiert hat. Die Wellenfunktion der Abb. I beschreibt 
aber das Verhalten von nur einem Elektron. Um trotzdem 
zu einer statistischen Aussage zu kommen, stellen wir 
uns vor, wir würden durch Interferenzexperimente an 
100 gleichen Systemen feststellen, wo sich das Elektron 
gerade manifestiert. Im ersten Experiment finden wir das 
Elektron gerade in der Mitte, im zweiten weiter rechts, 
in einem dritten weiter links und so weiter (Abb. 2). 
Wie beim Interferenzmuster können wir nicht voraus- 
sagen, an welcher Stelle das Elektron das nächste Mal 
auftauchen wird. Als Summe vieler solcher Einzel- 
experimente, etwa durch Übereinanderlegen von 100 
Transparenten, von denen jedes nur in Form eines 
Punktes die momentane Lage des Elektrons angibt, würde 
man aber immer die gleiche Wahrscheinlichkeitsvertei- 
lung des Elektrons erhalten. 


Elektronen - verschmierte Ladungswolken 


Die Geschwindigkeit, mit der das Elektron zwischen 
den beiden Wänden herumsaust, ist enorm. Beträgt der 
Abstand der Wände voneinander einige 10710 m, wie es 
der Größe von Atomen entspricht, so legt das Elektron, 
wie wir bereits ausgerechnet haben, in der Sekunde 
etwa 10° m, das sind 1000 km, zurück. Dabei hält es 
sich vorwiegend in der Mitte zwischen den Wänden 
auf, zu den Wänden hin wird die Wahrscheinlichkeit, 
es anzutreffen, immer geringer. An den Wänden ist sie 
Null, denn dort besitzt die Wellenfunktion Knoten mit 
einer verschwindenden Amplitude. Man sagt auch, das 
Elektron sei in einer Wolke zwischen den Wänden ver- 
schmiert. Die Form der Wolke ist durch die Wellen- 
funktion % bwz. deren Quadrat gegeben. In der Mitte 
ist sie dicht, da die Wellenfunktion dort ein Maximum 
erreicht; zu den Wänden hin wird sie immer dünner, 
da die Amplitude dort kleiner und das Elektron deshalb 
weniger oft anzutreffen ist. Wegen dieses Zusammen- 
hangs zwischen der Antreffwahrscheinlichkeit des Elek- 
trons in seiner-Wolke und der quadrierten Wellenfunk- 
tion #2 bezeichnet man sie auch als Dichtefunktion des 
Elektrons. Die gesamte Ladung der Wolke ist gleich 
der Ladung eines Elektrons. 


Je kleiner die Wolke, desto schneller das 
Elektron 


Zwischen der Geschwindigkeit des Elektrons und der 
Größe der Wolke, in die es verschmiert ist, besteht ein 
Zusammenhang. Die Ausdehnung der Wolke wird durch 
den Abstand der beiden Wände voneinander festgelegt 
(Abb. 3). 

Ist der Abstand der Wände klein, so wird die Elektronen- 
wolke komprimiert. Der kleinen Wellenlänge des Elek- 
trons (sie ist ja das Doppelte des Abstands) entspricht 
nach der de Broglie-Beziehung eine hohe Geschwindig- 
keit des Elektrons. Je größer andererseits die Elektronen- 


Wellenlänge A klein Wellenlänge A groß 
Geschwindigkeit v groß Geschwindigkeit v klein 


Abb. 3: Zusammenhang zwischen der Größe der Elektronen- 
wolke und der Geschwindigkeit des Elektrons. 


89 


——- 


wolke wird, desto langsamer kann sich das Elektron 
darin bewegen. Diese gegenseitige Abhängigkeit Zwi- 
schen der Größe der Ladungswolke und der Geschwin- 
digkeit, und damit der kinetischen Energie, die das Elek- 
tron darin besitzt, wird für das Verständnis der Atom- 
hülle und der Faktoren, die deren Größe bestimmen, 
von großer Bedeutung sein. Sie macht auch, auf einem 
anderen Weg, noch einmal klar, warum sich das 
Elektron nicht irgendwo zwischen den beiden Wänden 
in Ruhe niederlassen kann, sondern immer hin und her 
sausen muß (Abb. 4). 


A sehr klein A am größten 
v sehr groß v am kleinsten 


Abb. 4: Je kleiner der Raum ist, auf den das Elektron lokalisiert 
ist, desto größer wird seine kinetische Energie. Deshalb füllt es 
den ganzen Raum zwischen den Wänden mit einer großen 
Ladungswolke aus und verkleinert so seine Energie. 


Wenn das Elektron nur einen bestimmten Platz ein- 
nimmt, so heißt das, daß seine Wellenfunktion überall 
sonst Null ist. Die Wellenlänge des Elektrons wäre dann 
sehr klein und damit seine kinetische Energie sehr 
hoch. Am langsamsten kann sich das Elektron in der- 
jenigen Wolke bewegen, die der größten Wellenlänge 
entspricht. Das ist aber gerade die Länge der stehenden 
Welle, die in der Mitte einen Bauch und an den Wänden 
zwei Knoten besitzt. Würde sich das Elektron noch 
langsamer bewegen, so würde seine Wellenlänge weiter 
ansteigen. Eine solche Welle (oder besser Halbwelle) 
aber „paßt” nicht mehr zwischen die Wände; sie würde 
sich durch Reflexion selbst auslöschen. 


Der Einfluß der Masse 


Außer der Geschwindigkeit eines Teilchens bestimmt, 
nach der Gleichung A = ur auch dessen Masse die 
Wellenlänge der Welle, die dem Teilchen zuzuschreiben 
ist. Je größer die Masse, desto kleiner ist bei gleicher 
Geschwindigkeit die Wellenlänge. Protonen und Neu- 
tronen sind knapp 2000mal so schwer wie Elektronen. 
In einer stehenden Welle zwischen zwei Wänden wären 
sie daher etwa 2000mal langsamer als ein Elektron. 

Anders ausgedrückt, hätte ein Atomkern aus mehreren 
Protonen und Neutronen in einer Wolke, die um einen 
Faktor von 10? kleiner ist als eine Elektronenwolke, 
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die gleiche Geschwindigkeit wie das Elektron. Schwere 
Teilchen sind also leichter lokalisierbar, sie verschmieren 
nicht so sehr wie leichte Teilchen, und deshalb ist auch 
der schwere Atomkern so viel kleiner, fast punktförmig, 
gegenüber seiner großen Hülle aus Elektronen. Bei den 
makroskopischen Dingen unserer Umwelt schließlich, 
etwa einem Sandkorn, ist die Masse um einen Faktor 
von rund 1025 größer als die Elektronenmasse; von einer 
Verschmierung des Sandkorns in einer Wolke bleibt da 
nicht sehr viel übrig! 


Mehrere Wolken bei kürzeren Wellenlängen 


In der Abb. I ist nur eine der stehenden Wellen 
dargestellt, die ein Elektron zwischen zwei Wänden 
ausbilden kann, nämlich die mit der größten Wellen- 
länge. Daneben gibt es praktisch beliebig viele andere 
mit kleineren Wellenlängen; einzige Bedingung ist 
immer, daß sie mit einem Knoten an den Wänden enden. 
In Abb. 5 sind einige dieser stehenden Wellen dargestellt, 
ebenso die Dichtefunktionen, die aus dem Quadrat der 
Wellenfunktionen gebildet werden, und die Häufigkeits- 
verteilung des Elektrons in jedem dieser Zustände, also 
seine Wolken. Dabei ergibt sich die Wellenlänge aus 
der einfachen Beziehung 
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wobei L der Abstand zwischen den beiden Wänden 
und n die Zahl der Bäuche der stehenden Welle ist, 
Die Wellenlänge des Elektrons in diesem abgeschlosse- 
nen System kann also nicht beliebige Werte annehmen 
und damit auch nicht seine Geschwindigkeit und kine- 
tische Energie. Man sagt, die Energie des Elektrons ist 
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Abb. 5: Wellenfunktionen, Dichtefunktionen und Häufigkeits- 
verteilung eines Elektrons zwischen zwei Wänden. Von unten 
nach oben nimmt die Wellenlänge der Wellenfunktion ab. 
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gequantelt, das heißt, sie kann sich nicht kontinuierlich 
ändern, sondern nur in Proportionen. Eine solche 
Energieproportion haben wir im letzten Kapitel berech- 
net. Das Auftreten von Linienspektren bei der Wechsel- 
wirkung von Licht mit Atomen ist der augenfälligste 
Hinweis darauf, daß die Elektronen in einem Atom 
nur ganz bestimmte, diskrete Energien annehmen 
können. 

Von unten nach oben nimmt in der Abb. 6 die Wellen- 
länge ab; gleichzeitig steigt die Anzahl der Bäuche, die 
jeweils durch einen Knoten getrennt sind. In den Knoten 
ist die Wahrscheinlichkeit, das Elektron anzutreffen, 
gleich Null, zu den Bäuchen hin wird die Wahrschein- 
lichkeit größer, so daß auch die Elektronenwolke des 
Elektrons in mehrere Wolken aufspaltet. Darin taucht 
das Elektron mal in dieser, mal in jener Wolke auf, 
im einzelnen nicht vorhersagbar, aber immer nach 
demselben Muster. 

Wie gelangt das Elektron von einer Wolke zur anderen, 
wo sich doch zwischen den Wolken ein Knoten der 
Wellenfunktion befindet, wo das Elektron niemals anzu- 
treffen ist? 

Diese Frage, schon unzählige Male gestellt, macht wieder 
das Dilemma deutlich, in dem wir uns befinden. Wir 
erklären das Verhalten der Elektronen mit Begriffen 
(Teilchen, Welle), die in unserer Erfahrung eine ganz 
bestimmte Bedeutung besitzen. In unserer Vorstellung 
sind sie nicht miteinander vereinbar, aber nur gemeinsam 
liefern sie eine Beschreibung für das Gebilde „Elektron”. 
Wenn wir also die Begriffe Teilchen und Welle auf das 
Elektron anwenden, dann dürfen wir sie nicht „beim 
Wort” nehmen. Da Elektronen zugleich das Verhalten 
von Teilchen und von Wellen zeigen, können sie keins 
von beiden sein. Der Gedanke, das Elektron könne von 
einer Wolke in die andere gelangen, ohne jemals auch 
dazwischen aufzutauchen, ist nur dann absurd, wenn 
wir annehmen, Elektronen verhielten sich wie Teilchen 
aus unserer Alltagswelt. Da die Wellenfunktion des 
Elektrons an beiden Seiten des Knotens von Null ver- 
schiedene Amplituden besitzt, besitzt das Elektron auch 
eine bestimmte Wahrscheinlichkeit,an dieser wie an jener 
Seite des Knotens aufzutauchen (Abb. 6). 


Abb. 6: Wahrscheinlichkeitsverteilung eines Elektrons am 
Knoten einer Wellenfunktion. 


Mit den zugegeben ungewöhnlichen Überlegungen der 
letzten Seiten sind wir im Grunde bereits in der Lage, 
das Verhalten von Elektronen in einem Atom zu ver- 
stehen. Was wir noch nicht wissen: wie sehen stehende 
Wellen im Raum aus, wir haben ja bisher nur be- 
schrieben, wie sie entlang einer Geraden aussehen. 


Stehende Wellen einer Fläche 


Die stehenden Wellen eines eingespannten elastischen 
Bandes sind eindimensional: für jeden Punkt entlang der 
Geraden, die die beiden Endpunkte des Bandes ver- 
bindet, können wir die Amplitude der stehenden Welle 
angeben. Für das Elektron heißt das, es kann sich nur 
in einer Richtung, nach links oder nach rechts, bewe- 
gen (Abb. 7). 

Im Atom befindetsich das Elektron im dreidimensionalen 
Raum, es kann sich also in allen drei Richtungen fort- 
bewegen. Auch die stehende Welle, die sein Verhalten 
beschreibt, muß deshalb räumlich, dreidimensional sein. 
Dadurch ergeben sich keine grundsätzlich neuen Folge- 
rungen; es wird nur das räumliche Vorstellungsvermögen 
strapaziert. 


auf einer Fläche oder im Atom entspricht eine lineare, flächen- 
hafte oder räumliche Wellenfunktion. 


Um den Übergang von der Geraden zum Raum zu er- 
leichtern, studieren wir zunächst die stehenden Wellen, 
die sich auf einer Fläche ausbilden können. Dazu muß 
die Fläche nach allen Seiten hin begrenzt sein. Erzeugen 
lassen sich solche flächenhaften stehenden Wellen mit 
eingespannten elastischen Membranen oder besser noch 
mit einem elastischen Netzwerk, das in einen kreisrunden 
Rahmen eingespannt ist und durch einen regelbaren 
Exzenter in Schwingungen versetzt werden kann 
(Abb. 8). 
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Netzwerk 


Exzenter 


Abb. 8: Eingespanntes elastisches Netz zur Darstellung flächen- 
hafter stehender Wellen. 


Wird der Exzenter langsam in Bewegung versetzt, so 
passiert zunächst nichts. Das Netz schwingt nicht mit. 
Erst bei einer ganz bestimmten Anregungsfrequenz 
beult sich das Netz kräftig aus und schwingt im gleichen 
Takt wie der Exzenter. Das Aussehen dieser Eigen- 
schwingung zeigt die Abb. 9. In der Mitte besitzt sie 
einen Bauch; zum Rand hin wird die Auslenkung immer 
geringer. DerRahmen bildeteinen kreisförmigen Knoten. 
Die Gleichartigkeit dieser Schwingung mit der Grund- 
schwingung eines elastischen Bandes wird besonders 
deutlich, wenn man, wie in der Abb. 9 geschehen, die 
Auslenkung entlang einer Geraden quer durch das Netz 
hervorhebt. Genau so würde die Wellenfunktion eines 
Elektrons aussehen, das durch eine kreisförmige Be- 
grenzung zur Ausbildung einer stehenden Welle ge- 
zwungen wäre. In Abb. 9 ist die Dichteverteilung eines 
Elektrons auf einer solchen Fläche dargestellt: in der 
Mitte ist die Dichte groß, zu den Rändern hin nimmt 
sie ab. er: 


Richtungen des Raums die Anziehungskraft der posi- 


Die Übertragung in den Raum 


Jetzt dürfte es nicht mehr schwer fallen, sich die räum- 
liche stehende Welle eines Elektrons in einem Atom 
vorzustellen. Modellmäßig nehmen wir an, wie schon 
einmal, das Elektron werde darin nicht durch den 
positiv geladenen Kern festgehalten, sondern durch eine 
äußere Begrenzung. Sie muß jetzt allerdings räumlich 
sein, das heißt, das Elektron befindet sich in einer 
Hohlkugel (Abb. 10). 


Abb. 10: Ersatz der Anziehung des Atomkerns durch eine kugel- 
förmige Begrenzung, die Wellenfunktion darin und die resul- 
tierende Elektronendichteverteilung. 


Die stehende Welle des Elektrons besitzt darin einen 
Bauch in der Mitte der Kugel, nach außen hin wird 
die Amplitude immer kleiner. Und so ist auch die 
Dichte der Elektronenwolke im Zentrum der Hohlkugel 
am größten; zur Wand zu wird sie geringer, um an der 
Wand selbst Null zu werden. 

Im Atom wirkt vom Kern aus gleichmäßig in alle 


as negativ geladene Elektron. 


Abb. 11: Wellenfunktion eines Elektrons im Atom (gestrichelt 
die Wellenfunktion in der Hohlkugel) und die zugehörige 
Elektronendichteverteilung. 


Hohlkugel, in der sie durch die äußere Wand gleichsam 
abgeschnitten wurde. Sie nähert sich vielmehr mit 
zunehmendem Kernabstand exponentielldem WertNull, 
das heißt, ihre Amplitude wird immer kleiner, ohne 
allerdings jemals wirklich Null zu werden. Der Grund 
dafür liegt in dem Coulombschen Gesetz, 
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das die Kraft Fzwischen dem Kern mit der Kernladungs- 
zahl Z und einem Elektron in Abhängigkeit von deren 
Abstand r angibt. Da auch bei sehr großem Abstand 
eine zwar geringe Anziehung zwischen Kern und Elek- 
tron herrscht, besteht auch eine wenn auch noch so 
kleine Wahrscheinlichkeit, das Elektron auch in größerer 
Entfernung vom Kern anzutreffen. 
Im Grunde aber ist die Elektronendichteverteilung eines 
Elektrons mit dieser Wellenfunktion eine ganz ähnliche 
wie in der Hohlkugel: eine kugelförmige Ladungswolke 
(Abb. 11) mit einem Maximum der Elektronendichte im 
Zentrum, also in Kernnähe. Nach außen hin wird die 
Dichte zunehmend geringer. 


potentielle Energie: klein 
kinetische Energie: groß 
Summe: groß 
Abb. 12: Die Energie eines Elektrons in einer sehr großen, einer sehr kleinen und in einer mittelgroßen Wolke. 


Summe: 


potentielle Energie: groß 
kinetische Energie: klein 


Elektronenwolken = Orbitale 


Eine solche Wolke, die ein Elektron in einem Atom 
oder auch in einem Molekül ausbildet, wird als ein 
Orbital bezeichnet. Der Ausdruck kommt aus dem 
Englischen orbit = Bahn, und erinnert an die inzwi- 
schen als unhaltbar erkannte Vorstellung, man könne 
die Bahn eines Elektrons auf seinem Weg um den 
Atomkern angeben. 

Wir werden sehen, daß es eine Vielzahl solcher Orbitale 
in jedem Atom gibt. Doch zuvor wollen wir uns über- 
legen, was denn eigentlich die Größe der Elektronen- 
wolke bestimmt, wenn es doch keine Kugel ist, in die 
das Elektron eingeschlossen ist. 

Am deutlichsten wird die Zwickmühle, in der sich das 
Elektron befindet, wenn wir zwei Extremfälle betrachten 
(Abb. 12). Wir nehmen zunächst an, das Elektron bilde 
eine sehr kleine Kugelwolke um den Atomkern herum. 
Vom Kern aus gesehen, ist dies ein sehr günstiger Zu- 
stand, denn bei der Annäherung des Elektrons wird 
nach dem Coulombschen Gesetz um so mehr (poten- 
tielle) Energie frei, je geringer der Abstand wird (so wie 
ja auch ein Körper auf die Erde fällt, weil dabei, infolge 
der Massenanziehung zwischen Körper und Erde, poten- 
tielle, d. h. Lageenergie frei wird.) 

Für das Elektron selbst ist eine solche komprimierte 
Wolke kein günstiger Zustand. Je kleiner die Elektronen- 
wolke, desto kleiner ist auch die Wellenlänge des Elek- 
trons und desto größer seine Geschwindigkeit bezie- 
hungsweise kinetische Energie. Auf diesen Zusammen- 
hang haben wir schon lange hingewiesen. Eine kleine 
Wolke in Kernnähe kann also nur mit einer sehr hohen 
Eigengeschwindigkeit des Elektrons erkauft werden. Der 
günstigste Zustand ist das sicher nicht. 


potentielle Energie: mittel 
kinetische Energie: mittel 
groß Summe: am kleinsten 
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Machen wir die Wolke also sehr groß. Darin kann sich 
das Blektron vergleichsweise gemächlich bewegen, be- 
sitzt also nur wenig kinetische Energie. Da die Wolke 
so sehr verdünnt und diffus ist, befindet sich das Elek- 
tron darin im Durchschnitt in großer Entfernung zum 
Kern; jetzt ist also seine potentielle Energie sehr groß 
und damit wieder kein günstiger Zustand mit niedriger 
Gesamtenergie erreicht. 


Die Größe des Orbitals: ein Kompromiß 


Die im Atom verwirklichte Elektronenwolke stellt einen 
Kompromiß zwischen diesen einander entgegengerichte- 
ten Faktoren dar: der potentiellen Energie, die das 
Elektron in Kernnähe zu ziehen sucht, und dem kine- 
tischen „Druck”, der die Wolke auseinander drängt. 
Dies ist nicht etwa eine Hypothese. Da man die physi- 
kalischen Gesetze kennt, die die Größe der kinetischen 
und potentiellen Energie des Elektrons bestimmt, kann 
man für alle möglichen Phantasiewolken die Energie 
berechnen. Man findet dabei, daß genau die, deren 
Energie am kleinsten ist, im Atom auch realisiert ist. 
Ein Maß für die Energie einer Elektronenwolke im Atom 
| ist die Energie, die notwendig ist, um das Elektron 
darin aus dem Anziehungsbereich des Atomkerns zu 
entfernen. Im Wasserstoffatom, das nur ein Elektron 
Ki in einer solchen Wolke enthält, ist das die Ionisierungs- 
{ hi energie des Atoms. In einem sogenannten Energie- 
niveaudiagramm wählt man als Nullpunkt der Energie 
den energiehöchsten Zustand, in dem Kern und Elektron 
yalalodie voneinander getrennt sind (Abb. 13). Bei der 
Elektrons durch den Kern wird ein stabilerer 


 H, Het, Li?* usw. stark an. 


Experimentell und rein rechnerisch wird ein Energie- 
betrag von 13,6 eV gefunden, um den die Energie des 
Elektrons in der beschriebenen Wolke niedriger liegt 
als die Energie eines freien Protons und Elektrons. 


Größere Kernladung - stabilere Orbitale 


Die Ionisierungsenergie ist also ein Maß für die Stärke, 
mit der ein Elektron in seinem Orbital vom Atomkern 
gebunden wird. Je größer diese Energie, desto stärker 
ist die Bindung durch den Kern und desto stabiler ist 
dieses Orbital. 


Ken2+ © 


Energie(eV) 


Abb. 14: Ionisierungsenergien wasserstoffähnlicher Ionen. 


In Abb. 14 sind die Ionisierungsenergien für eine Reihe 
wasserstoffähnlicher Ionen aufgetragen. Diese Ionen 
enthalten alle, wie das Wasserstoffatom, nur ein Elektron 
in einem kugelförmigen Orbital. Die Kernladung dieser 
Ionen ist allerdings größer. Sie bewirkt, daß die Elek- 
tronenwolke des Elektrons immer weiter komprimiert 
und das Elektron fester durch den Kern gebunden wird. 
Die Folge: die Ionisierungsenergien steigen in der Reihe 


yp2 
90%, 
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(0) 10% 
der 
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Abb. 15: (von links nach rechts) Wellen- und Dichtefunktion des 
Elektrons im Wasserstoffatom; Konturlinien des Orbitals; 
Begrenzungslinie des Orbitals. 


Bei der Wiedergabe eines Orbitals durch Konturlinien 
zeichnet man um den Atomkern herum Linien, entlang 
denen die Wellenfunktionen konstante Werte besitzen. 
Es sind also Niveaulinien, wie sie in der Kartographie 
in Form der Höhenlinien gebräuchlich sind. Die in 
Abb. 15 gezeichneten Höhenlinien stellen einen Schnitt 
durch das Atom dar; eine räumliche Vorstellung erhält 
man durch Drehung dieser Figur aus der Zeichen- 
ebene heraus. Aus den Niveaulinien entstehen dadurch 
Niveauflächen, die den Atomkern konzentrisch um- 
geben. 

Die einfachste und gebräuchlichste Darstellung von Orbi- 
talen zeigt die Abb. 15 rechts. Sie besteht aus nur einer 
Konturlinie, die so definiert ist, daß der größte Teil 
der Dichte der Elektronenwolke, 90 oder 95%, innerhalb 
der Kugel, oder allgemeiner, innerhalb des Volumens 
liegt, das von dieser Linie umschlossen wird. Es ist 
also eine Begrenzungslinie des Orbitals, wobei verstanden 
sein muß, daß diese Begrenzung nicht wörtlich, sondern 
als Definition zu verstehen ist. Wir hatten ja bereits 
darauf hingewiesen, daß wegen des exponentiellen Ab- 
falls der Wellenfunktion wenig Elektronendichte auch 
in sehr großem Abstand vom Kern zu finden ist. Dieser 
exponentielle Rest wird von der Begrenzungslinie gleich- 
sam abgeschnitten. 

In Abb. 16 ist das Orbital in dieser Technik noch einmal 
räumlich dargestellt. Obwohl in dieser einfachsten Form 
natürlich auch die meiste Information über die innere 
Struktur des Orbitals verloren geht, sorgt sie für eine 
überraschend gute bildhafte Darstellung der Orbitale, 
und wir werden sie noch häufig verwenden. 


Abb. 16: Räumliche Darstellung der Elektronenwolke im Wasser- 
stoffatom. 


Weitere kugelförmige Orbitale 


Die Betrachtungen der letzten Seiten sind alle von der 
Grundschwingung der kreisförmigen Membran aus- 
gegangen. Dieser Schwingung entspricht eine Wellen- 
funktion des Elektrons im Atom, in der das Elektron 
die niedrigste überhaupt mögliche Energie besitzt. 
Daneben, oder besser darüber, gibt es andere Wellen- 
funktionen, die einer höheren Energie des Elektrons 
entsprechen. Experimenteller Hinweis darauf sind die 
Linienspektren der Atome, die durch den Wechsel von 
Elektronen vom einen in ein anderes Orbital unter Ab- 
gabe oder Aufnahme von Energie zustande kommen. 
Auch die Form dieser Orbitale wollen wir uns an den 
Eigenschwingungen der Kreismembran klarmachen. 

Bei einer höheren Frequenz des Exzenters entsteht 
darauf beispielsweise eine stehende Welle, die in der 
Mitte einen Bauch, darum eine kreisförmige Knoten- 
linie und darum schließlich einen weiteren wulstförmigen 
Bauch besitzt (Abb. 17). 


‚Abb. 17: Oberschwingung der Membran mit kreisförmiger 
Knotenlinie; daneben die entsprechende Dichteverteilung 
eines Elektrons mit dieser Wellenfunktion. 


Ein Querschnitt durch diesen mexikanischen Hut 
zeigt die Verwandtschaft dieser stehenden Welle mit der 
zweiten Oberschwingung eines elastischen Bandes. 
Ein Elektron, das, in einer kreisförmigen Fläche einge- 
schlossen, diese stehende Welle ausbildet, besitzt, im 
Vergleich mit der Grundschwingung, eine höhere Ge- 
schwindigkeit, das heißt mehr kinetische Energie, da 
die Wellenlänge dieser Oberschwingung kürzer ist. 
Die Dichteverteilung des Elektrons zeigt zwei Regionen 
hoher Elektronendichte: ein Dichtemaximum im 
Zentrum, davon, durch eine kreisförmige Knotenlinie 
getrennt, ein ringförmiges zweites Maximum. 
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Im Atom ändert sich diese Wellenfunktion etwas: sie 
bekommt wiederum eine Spitze in Kernnähe und ver- 
läuft in Kernferne exponentiell gegen Null (Abb. 18). 
Die charakteristischen Elemente aber bleiben erhalten: 
in Kernnähe ein kugelförmiger Bereich hoher Elektro- 
nendichte, darum eine kugelförmige Fläche, in der die 
Elektronendichte Null wird und darum schließlich ein 
zweites Gebiet hoher Elektronendichte, die sich in alle 
Richtungen vom Kern weg verdünnt. 


Abb. 18: Wellenfunktion eines Elektrons im ersten angeregten 
kugelförmigen Orbital (gestrichelt die entsprechende Welle 
durch eine Kreisfläche). Darunter die zugehörige Elektronen- 
dichteverteilung. Zur Verdeutlichung ist daraus ein Sektor 
herausgeschnitten, um das innere Dichtemaximum sowie die 
Knotenfläche darum sichtbar zu machen. 


Dieses Orbital unterscheidet sich von dem eben be- 
trachteten durch die Knotenfläche in seinem Inneren; 
es ist ihm ähnlich insofern, als sich die Elektronen- 
dichte vom Atomkern aus nach allen Seiten gleichmäßig 
ändert. Beide Orbitale besitzen kugelförmige oder sphäri- 
sche Symmetrie. Um kurz und bündig ein Orbital kenn- 
zeichnen zu können, bezeichnet man alle Orbitale mit 
sphärischer Symmetrie als s-Orbitale. (Die Bezeichnung s 
kommt nicht von sphärisch, sondern ist eine von den 
Spektroskopikern eingeführte Bezeichnung, die bereits 
existierte, als über die Struktur von Orbitalen noch gar 
nichts bekannt war.) 

Um die verschiedenen s-Orbitale voneinander zu unter- 
scheiden, werden sie nach ansteigender Energie nume- 
riert. Das stabilste von ihnen ist das 1s-Orbital; es ist in 
Abb. 14 bzw. 15 dargestellt. Das nächst höhere ist das 
eben (Abb. 18) vorgestellte, Dabei handelt es sich also 
um das 2s-Orbital. 


Größe von Orbitalen - Kennzeichen ihrer 
Energie 

Da die s-Orbitale kugelförmige Symmetrie besitzen, sind 
ihre Konturlinien, und damit auch ihre Begrenzungs- 


‚linien, alle kreis- bzw. kugelförmig. Stellt man im gleichen 


Maßstab das Is- und das 2s-Orbital eines Elektrons im 
Wasserstoffatom gegenüber, so fällt sofort der Größen- 
unterschied dieser Orbitale ins Auge (Abb. 19), 
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Abb. 19: Das 1s- und 2s-Orbital eines Wasserstoffatoms. 


Er wird verständlich, wenn man bedenkt, daß die Wellen- 
länge eines Elektrons im angeregten Zustand (also 2s) 
kleiner ist als im Grundzustand. Das Elektron besitzt 
also eine größere Geschwindigkeit und kinetische Ener- 
gie, die die Wolke auseinanderzutreiben sucht. Zu- 
sammengehalten wird die Wolke durch dieselbe Kern- 
ladung wie das 1s-Orbital, so daß das Energieminimum 
im 2s-Zustand für eine insgesamt größere Wolke erreicht 
wird. Sie wird dabei so groß, daß die kinetische Energie 
des Elektrons in diesem angeregten Zustand sogar 
niedriger ist als im Grundzustand. 

Diesen Zusammenhang sollte man sich merken: je 
größer ein Orbital ist, desto höher ist im allgemeinen 
seine Energie. Ein Elektron ist also in einem großen, 
diffusen Orbital nicht so fest an den Kern gebunden 
wie in einem kleinen, um den Kern herum konzentrierten 
Orbital. 

Trägt man in einem Energieniveaudiagramm die Ener- 
gien des 1s- und 2s-Orbitals ein, so liegt das 2s-Orbital 
über dem 1s-Orbital (Abb. 20). Seine Bindungsenergie 
beträgt lediglich 3,4 eV. Es bedarf also nur eines Viertels 
der Energie des 1s-Orbitals, um ein Elektron daraus 
vom Atom abzutrennen. 


Energie (eV) 


Abb. 20: Energieniveaus der s-Orbitale im Wasserstoffatom. 


Seriengrenze = Ionisation 


An das 2s-Orbital schließen sich weitere kugelsymme- 
trische Orbitale an. Das 3s-Orbital besitzt nicht nur eine, 
sondern zwei kugelförmige Knotenflächen in seiner 
Wolke, das 4s-Orbital deren drei und so weiter. Die 
Orbitale werden dabei immer größer und ihre Energie 
steigt. Um ein Elektron aus dem 3s- oder 4s-Orbital 
zu ionisieren, reicht bereits eine Energie von 1,5 bzw. 
0,9 eV aus. 

Man hat durch vorsichtige Energiezufuhr (um eine 
Ionisation zu vermeiden) angeregte Wasserstoffatome 
erhalten, in denen das Elektron das 50s-Orbital besetzt. 
Die Bindungsenergie dieses Orbitals ist sehr gering, 
0,2 bis 0,3 eV, und deshalb dissoziieren solche hoch 
angeregten Wasserstoffatome leicht in ein Proton und 
ein Elektron. Sie sind dabei, das kann nicht verwundern, 
sehr groß, etwa 2500mal so groß wie ein Wasserstoff- 
atom im Grundzustand. 

Wie die Abb. 20 zeigt, rücken die Energien der ange- 
regten Orbitale zur Ionisationsgrenze hin immer enger 
zusammen. Vom 1s- zum 2s-Orbital beträgt der Energie- 
unterschied noch 10,2 eV, vom 50s- zum 51s-Orbital 
sind es nur noch 0,005 eV. Im Linienspektrum eines 
Atoms äußert sich das Zusammenrücken der Orbital- 
energien zur Ionisierunggrenze hin dadurch, daß die 
beobachteten Linien immer enger zusammenrücken; sie 
bilden eine Serie. Dort, wo das Linienspektrum in ein 
Kontinuum übergeht, beginnt die Ionisation der Atome. 


p-Orbitale - Elektronenwolken ohne Kugel- 
symmetrie 


Eine ganz andere Form als die s-Orbitale besitzen die 
sogenannten p-Orbitale. Auch sie lassen sich als stehende 
Wellen mit einer kreisförmigen elastischen Membran 
darstellen (Abb. 21). Es sind solche Wellen, die genau 
eine gerade Knotenlinie quer durch die Membran auf- 
weisen. Dabei ist die Richtung der Knotenlinie frei 
wählbar; sie kann durch einen aufgelegten Stab beliebig 
vorgegeben werden. Das ist verständlich, denn durch 
diese Manipulation wird die stehende Welle in ihrem 
Rahmen ja nur gedreht. Zu jeder dieser stehenden 
Wellen gibt es aber jeweils nur eineandere, deren Knoten- 
linie dazu senkrecht steht. In Abb. 21 ist ein solches 
Paar dargestellt, zusammen mit der Elektronendichte, 
die ein Elektron in diesem Zustand ausbilden würde. 
Der verdickt eingezeichnete Amplitudenverlaufin diesen 
Schwingungen zeigt, daß sie sich von der ersten Ober- 
schwingung eines schwingenden Bandes ableiten lassen. 
Im Atom ändert sich diese Funktion in der jetzt schon 
bekannten Weise (Abb. 22). Erhalten bleibt die Knoten- 
gerade, die zu einer Knotenebene mitten durch das 
Atom wird und zwei Gebiete hoher Elektronendichte 
voneinander abtrennt. Solche Orbitale mit einer Knoten- 
ebene werden als p-Orbitale bezeichnet. In ihnen besitzt 
die Elektronendichte, anders als in den s-Orbitalen, eine 
bevorzugte Achse, entlang der sie sich vom Kern in zwei 
entgegengesetzte Richtungen konzentriert, in der 
Abb. 22 etwa nach links und nach rechts. 


Abb. 21: Zwei energiegleiche stehende Wellen einer elastischen Membran und die diesen Wellen entsprechende Elektronen- 


dichteverteilung. 
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Abb. 22: Wellenfunktion eines p-Orbitals (gestrichelt der Ampli- 
tudenverlauf der stehenden Welle der Kreismembran) und die 
zugehörige Elektronendichteverteilung. 


p-Orbitale - immer zu dritt 


Auf der Membran gibt es zu jeder stehenden Welle mit 
einer geraden Knotenlinie nur eine andere mit einer 
Knotenlinie, die darauf senkrecht steht (siehe Abb. 21). 
Im räumlichen Atom können drei Geraden senkrecht 
aufeinander stehen, zum Beispiel die drei Achsen eines 
rechtwinkligen Koordinatensystems. Dementsprechend 
gibt es auch immer drei p-Orbitale mit aufeinander 
senkrecht stehenden Vorzugsachsen. Je nachdem, ob es 
die x-, die y- oder die z-Achse ist, auf der die beiden 
Wolken eines p-Orbitals liegen, spricht man daher vom 
Px-, Py- oder p,Orbital (Abb. 23). Bei dieser Kontur- 
darstellung gibt man durch ein Plus- bzw. Minuszeichen 
häufig auch an, daß die Wellenfunktion von der einen 
Wolke des p-Orbitals zur anderen ihr Vorzeichen um- 
kehrt. 

Die drei p-Orbitale, die in dieser Weise immer zusammen 
auftreten, können durch einfaches Schwenken ineinander 
überführt werden; sie unterscheiden sich nur in ihrer 
Vorzugsrichtung. Sie besitzen daher auch die gleiche 
Energie. Mit ihrer einen Knotenebene ist die Energie 


Abb. 23: Drei senkrecht aufeinander stehende p-Orbitale in 
Konturdarstellung. 
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dieser p-Orbitale im Wasserstoffatom genau so groß wie 
die Energie des 2s-Orbitals, das ja auch gerade eine 
Knotenfläche, wenn auch eine kugelförmige, besitzt, 
Die in Abb. 22 und 23 dargestellten p-Orbitale heißen 
deshalb auch 2p-Orbitale. 1p-Orbitale, ohne eine Knoten- 
ebene, gibt es nicht, wohl aber solche, die neben einer 
Knotenebene eine oder mehrere kugelförmige Knoten- 
flächen enthalten. So ist in den drei 3p-Orbitalen neben 
der Knotenebene mitten durch das Atom noch eine 
weitere Knotenfläche vorhanden, die den Atomkern in 
einem bestimmten Abstand umhüllt. Die Abb. 24 zeigt 
das Schwingungsbild eines flächenhaften 3p-Orbitals mit 
der zugehörigen Elektronendichte. 


Abb. 24: Schwingung der Membran, die einem 3p-Orbital im 
Atom entspricht, sowie die entsprechende Elektronendichte- 
verteilung. 


Nach außen hin unterscheidet sich ein 3p-Orbital nur 
in seiner Größe - und damit natürlich in seiner Energie - 
von einem 2p-Orbital; seine Form ist genau so wie die 
in Abb. 23 dargestellte. Noch energiereicher als die 
3p-Orbitale sind die 4p- bzw. Sp-Orbitale, die neben der 
für diese Orbitalfamilie typischen Knotenebene zusätzlich 
zwei bzw.drei kugelförmige Knotenflächen um den Kern 
herum besitzen. 


Zwei Knotenebenen: d-Orbitale 


Das 3s- und die drei 3p-Orbitale enthalten alle die 
gleiche Anzahl Knotenflächen, nämlich 2. Beim 3s-Orbi- 
tal sind das zwei kugelförmige, bei den 3p-Orbitalen 
eine Ebene und eine kugelförmige Fläche. Gibt es auch 
Orbitale mit zwei Knotenebenen? Mit der Kreismembran 
lassen sich in der Tat Eigenschwingungen dieser Art 


Abb. 25: Schwingung einer Membran mit zwei Knotenebenen. 
Daneben die entsprechende Elektronendichteverteilung. 


anregen. Die Abb. 25 zeigt eine davon. Die zugehörige 
Elektronendichteverteilung ist durch die zwei Knoten- 
linien in vier Wolken aufgespalten. 

Im Atom heißen solche Orbitale d-Orbitale. Sie kommen 
immer zu fünft, im Wasserstoffatom von der Energie 
des 3s-Zustands an aufwärts, vor. Eine solche Gruppe 
von d-Orbitalen zeigt die Abb. 26. 


Abb. 26: Die fünf d-Orbitale mit ihren Bezeichnungen. 


Das Energieschema der Wasserstofforbitale 


Trotz aller Verwirrung über die Vielzahl der Wellen- 
funktionen, die ein Elektron in einem Atom ausbilden 
kann, scheint doch langsam System in die Sache zu 
kommen. Wir brauchen die Orbitale nur nach der 
Anzahl und Art ihrer Knotenflächen zu untersuchen und 
können sie sann sofort energetisch einordnen. Fangen 
wir bei Null an. 


a) Keine Knotenfläche: 
Dies sind die stabilsten Orbitale. Es gibt aber nur eines 
davon, es ist das 1s-Orbital. 


b) Eine Knotenfläche: 

Ist die Knotenfläche kugelförmig, haben wir das 2s-Orbi- 
tal vor uns. Ist es dagegen eine Knotenebene, so handelt 
es sich um die drei 2p-Orbitale. Alle vier Orbitale sind 
im Wasserstoffatom energiegleich. 


c) Zwei Knotenflächen: 

Hier müssen wir drei Unterfälle unterscheiden. Sind alle 
Knotenflächen kugelförmig, so gibt es dazu nur das 
3s-Orbital. Ist eine Knotenfläche eben und eine kugel- 
förmig, so sind es die drei 3p-Orbitale. Sind schließlich 
beide Knotenflächen eben, sind damit die fünf 3d-Orbi- 
tale erfaßt. 

Alle neun Orbitale dieser Gruppe besitzen im Wasser- 
stoffatom, wie die der anderen Gruppen, die gleiche 
Energie. 


d) Drei Knotenflächen: 

Es gibt vier Untergruppen von Orbitalen. Das 4s-Orbital 
mit drei kugelförmigen Knotenflächen, drei 4p-Orbitale 
mit zwei kugelförmigen und einer ebenen Knoten- 
fläche, fünf 4d-Orbitale mit einer kugelförmigen und 
zwei ebenen Knotenflächen, und als neue Untergruppe 
sieben sogenannte f-Orbitale, in denen alle drei Knoten- 
flächen eben sind. 

Es gibt insgesamt 1+3 +5 + 7 = 16 Orbitale in dieser 
Gruppe, die im Wasserstoffatom alle die gleiche Energie 
besitzen. 


So läßt sich dieses Spiel beliebig weiter fortsetzen. Mit 
jeder neuen Knotenfläche erhöht sich die Zahl der 
Orbitale. Ihre Gesamtzahl ist gleich n?, wobei n die um 
l erhöhte Anzahl der Knotenflächen darstellt. Da die 
Knotenzahl zugleich die Energie bestimmt, hat man der 
Zahl n einen besonderen Namen gegeben. Es ist die 
Hauptquantenzahl. 
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Abb. 27: Die verschiedenen Orbitale des Wasserstoffatoms, angeordnet nach ansteigender Energie. Die Ordinate ist nicht 
maßstabsgetreu. Die neun g-Orbitale ab n = 5 sind nicht eingezeichnet. 


Damit können wir verallgemeinern: 


® Im Wasserstoffatom haben alle Orbitale mit dergleichen 
Hauptquantenzahl n die gleiche Energie. 
Zu jeder Hauptquantenzahl n gibt es n? verschiedene 
Orbitale. 


Im Energieniveaudiagramm der Abb. 27 sind diese 
Ergebnisse noch einmal zusammengefaßt. 

Es ist vielleicht aufgefallen, daß sich hier ganz automatisch 
als Anzahl der Orbitale einer Hauptquantenzahl die 
einfachen Quadratzahlen ergeben haben. Man wird sich 
erinnern, daß diese Quadratzahlen uns schon einmal 
begegnet sind, als wir nämlich die Besetzungszahlen 
der Elektronenhüllen der Edelgase und der edelgas- 
ähnlichen Ionen untersuchten. Wir werden sehen, daß 
dieses Zusammentreffen kein Zufall ist. Mit dem 
Orbitaldiagramm der Abb. 27 haben wir den Schlüssel 
zum Verständnis der Elektronenstruktur jedes einzelnen 
Elements in der Hand. Damit wird auch die besondere 
Stabilität der Edelgase endlich ihre Erklärung finden. 


Helium - das einfachste Vielelektronenatom 


Im Grundzustand des Wasserstoffatoms ist von allen 
in Abb. 27 gezeigten Orbitalen nur eins besetzt, nämlich 
das stabilste von ihnen, das 1s-Orbital. In die Orbitale 
mit einer höheren Hauptquantenzahl kann das Elektron 
nur durch Zufuhr von Energie gelangen. Im Linien- 
spektrum von Wasserstoff entspricht dabei jeder Linie 
ein Sprung des Elektrons von einem Energieniveau in 
ein anderes. Dadurch ist das Diagramm der Abb. 27 
auch experimentell gesichert. 
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Im Element Helium besitzt jedes Atom in seiner Hülle 
zwei Elektronen. Wir können gedanklich ein solches 
Atom vom Wasserstoffatom aus entwickeln, indem wir 
darin zunächst die Kernladung um eins erhöhen und 
anschließend ein Elektron in die Atomhülle einbauen 
(Abb. 28). 


| ® 

s ; 
Abb. 28: Aufbau eines Heliumatoms aus einem Wasserstofl- 
atom durch Einbau eines Protons in den Kern und eines 
Elektrons in die Hülle (die Neutronen im Heliumkern sind 


vernachlässigt). 


Wird die Kernladungszahl eines Wasserstoffatoms um 
die Ladung eines Protons (und die Masse zweier Neu- 
tronen) erhöht, so entsteht ein Heliumion, He?*. Da das 
Elektron jetzt durch die doppelte Kernladung angezogen 
wird, wird das 1s-Orbital sehr stark komprimiert. Die 
Stabilität des Elektrons darin äußert sich in der hohen 
Ionisierungsenergie von Heliumionen, 54,4 eV (siehe 
Abb. 14). Auf ein zweites Elektron, das in dieses Orbital 
aufgenommen wird, wirkt einerseits die Anziehung durch 
den Kern, andererseits aber die Abstoßung durch das 
zweite Elektron. Die Abstoßung führt zu einer Aus- 
weitung des Orbitals. Die Ionisierungsenergie von 
Helium, 24,6 eV, zeigt aber, daß die Elektronen in 
diesem Orbital fast doppelt so fest gebunden sind wie 
das eine Elektron dieses Orbitals im Wasserstoffatom. 
Die vergrößerte Kernladung scheint also die Abstoßung 
der Elektronen untereinander bei weitem zu übertreffen. 


ht 


Das auf das Helium folgende Element ist das Lithium. 
Wenn wir die Kernladungszahl des Heliums um eine 
Protonenladung vergrößern, kommen wir zum Lithium- 
ion. Die sehr hohe lonisierungsenergie, 75,6 eV, von 
Lit zeigt, daß, wie beim ersten Schritt in Abb. 28, das 
1s-Orbital mit seinen beiden Elektronen darin durch die 
vergrößerte Kernladung stark komprimiert wird. Das ist 
verständlich. Überraschend ist dagegen, daß beim Einbau 
eines weiteren Elektrons in die Hülle dieses Ions nur 
eine Energie von 5,4 eV frei wird! Beim Helium brachte 
dieser zweite Schritt den vierfachen Energiebetrag ein! 


Das Pauli-Verbot 


Wenn das 1s-Orbital bei der Aufnahme eines zweiten 
Elektrons um fast das Doppelte stabiler wird, ist nicht 
einzusehen, warum ein drittes Elektron darin das Orbital 
nicht noch stabiler machen sollte. Die ganze Chemie 
des Lithiums weist aber darauf hin, daß dieses dritte 
Elektron, ganz im Gegensatz zu den beiden ersten, sehr 
locker gebunden ist. 

Wir müssen annehmen, daß das 1s-Orbital mit zwei 
Elektronen darin gefüllt ist und kein weiteres Elektron 
aufnehmen kann. Nur mit dieser Forderung, 


® höchstens zwei Elektronen in einem Orbital, 


kommen wir zu einer sinnvollen Beschreibung der Elek- 
tronenstruktur der Elemente. Im Lithiumatom besetzen 
dann zwei Elektronen das 1s-Orbital (Abb. 29). Das 
dritte Elektron muß in das nächst höhere Orbital, das ist 
das 2s-Orbital. 


25 gem 


Energie 


15 0:8 
Abb. 29: Orbitalbesetzung des Lithiums. 


Diese Besetzung erklärt sofort, warum das Lithium so 
leicht in den einwertig positiv geladenen Zustand über- 
geht. Die Bindungsenergie eines Elektrons im 2s-Orbital 
ist, mit 5,4 eV, sehr niedrig und wird bei der Salzbildung 
des Lithiums mit einem Nichtmetall immer durch die 
hohe Gitterenergie mehr als kompensiert. Bei der Bildung 
eines Li?*-Jons müßte zusätzlich ein Elektron aus dem 
sehr stabilen 1s-Orbital entfernt werden, und die 75,6 eV, 
die dazu erforderlich sind, stehen bei einer chemischen 
Reaktion nicht zur Verfügung. 


Das Postulat, daß nie mehr als zwei Elektronen das 
gleiche Orbital besetzen können, heißt auch Pauli-Verbot 
oder Pauli-Prinzip. Diese Namen erinnern an den 
Physiker Wolfgang Pauli, der 1945 für die Entdeckung 
dieses Prinzips mit dem Nobelpreis ausgezeichnet wurde. 
Aus der Abb. 29 ist zu entnehmen, daß die vier Orbitale 
mit der Hauptquantenzahl 2 nicht mehr die gleiche 
Energie besitzen. Das 2s-Orbital ist danach etwas stabiler 
als die drei 2p-Orbitale. Den Grund für diese Verschie- 
bung, die in jedem Atom mit mehr als einem Elektron 
auftritt und sich bei den Orbitalen mit höherer Haupt- 
quantenzahl wiederholt, werden wir im nächsten Kapitel 
erörtern. Im Augenblick ist dieser Effekt für uns un- 
wesentlich. 


Lithium bis Neon - die erste Achterperiode 


Mit dem Lithium ist zum ersten Mal ein Orbital mit 
der Hauptquantenzahl 2 besetzt. Mit den sieben nach- 
folgenden Elementen werden diese Orbitale schrittweise 
aufgefüllt (Abb. 30). 

Beim Beryllium geht das vierte Elektron, das gegenüber 
dem Lithium neu hinzukommt, in das 2s-Orbital. Wie 
beim Helium das 1s-Orbital, so bewirkt auch hier die 
Besetzung mit zwei Elektronen eine Stabilisierung des 
Orbitals. Daher die knapp doppelt so große Ionisierungs- 
energie des Berylliums im Vergleich zum Lithium. 

Im Bor geht das neue Elektron in eines der noch völlig 
unbesetzten 2p-Orbitale. Deren Energie liegt höher als 
die Energie der 2s-Zustände, und deshalb nimmt, vom 
Beryllium zum Bor, die Ionisierungsenergie wieder etwas 
ab. 

Im Kohlenstoff und Stickstoff besetzen die zusätzlichen 
Elektronen zunächst die beiden noch leeren p-Orbitale. 
Das ist günstiger, als eines dieser Orbitale doppelt zu 
besetzen, da dadurch die Abstoßung der Elektronen 
untereinander vergrößert würde. 

Die Erhöhung der positiven Kernladung bewirkt, daß 
vom Bor zum Stickstoff die Ionisierungenergie stetig 
zunimmt. 

Unterbrochen wird dieser Trend beim Sauerstoff. Jetzt 
wird das erste der drei p-Orbitale doppelt besetzt; die 
gegenseitige Abstoßung der beiden Elektronen darin hat 
zur Folge, daß Sauerstoffatome etwas leichter ionisiert 
werden als Stickstoffatome. 

Im Fluor wird das zweite p-Orbital doppelt besetzt, 
und mit dem Neon ist die größtmögliche Zahl von Elek- 
tronen, nämlich acht, in dieser Orbitalgruppe unter- 
gebracht. Die Anziehung all dieser Elektronen in vier 
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verschiedenen Orbitalen durch eine entsprechend hohe 
Kernladung bewirkt eine starke Kontraktion der Elektro- 
nenhülle. Entsprechend hoch ist auch die Ionisierungs- 
energie dieses Elements. 
| Eine solche abgeschlossene Elektronenschale, ein s- und 
N drei p-Orbitale mit insgesamt acht Elektronen jeweils 
doppelt besetzt, ist das Kennzeichen der Atomhüllen 
aller Edelgasatome (mit Ausnahme des Heliums, dessen, 
1s-Schale mit zwei Elektronen abgeschlossen ist). Um aus 
einer solchen Elektronenkonfiguration ein Elektron zu 
entfernen, bedarf es sehr viel an Energie, denn alle acht 
en stehen im Anziehungsfeld von acht positiven 
I ngen. Alle Edelgase besitzen deshalb besonders 
£ nergien und Ar bei normalen 


Were Alone, Dem 


Abb. 30: Besetzung der Orbitale der Elemente der ersten Achterperiode, Lithium bis Neon (schematisch), darunter die 


durch die acht Elektronen wird die Ladung des Kerns 
nach außen fast vollständig abgeschirmt. Sie kann deshalb 
auch kein Elektron in einem weiter außen liegenden 
Orbital mit einer höheren Hauptquantenzahl binden. 

Mit diesem Verhalten kontrastieren die Edelgase scharf 
mit den Nichtmetallen, etwa dem Fluor. Im Fluoratom 
ist gleichsam eine Lücke für ein zusätzliches Elektron 
noch frei. Zwar stehen den sieben Elektronen im 2s- und 
den drei 2p-Orbitalen auch nur praktisch sieben positive 
Kernladungen gegenüber; die restlichen zwei werden 
durch die beiden 1s-Elektronen abgeschirmt. Aber ein 
zusätzliches Elektron, das ein Fluoratom in das nur ein- 
fach besetzte p-Orbital aufnimmt, kommt deshalb genau- 
so in den Genuß der sieben Kernladungen wie alle 
anderen. Deshalb bildet Fluor, ebenso wie alle anderen 
Halogene, so bevorzugt einfach negativ geladene An- 
ionen. 
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Das Periodensystem der Elemente - 
eine Weltkarte der Chemie 


Chemische Verbindungen sind in ihren Eigenschaften so verschieden, daß man ohne 
Erfahrung nicht erkennen kann, aus welchen Atomen sie zusammengesetzt sind. Daß 
es aber sehr viele verschiedene Atomsorten geben muß, kann man durch einfache 
spektroskopische oder auch andere analytische Verfahren feststellen. In den ersten 
vier Kapiteln waren schon einzelne Gruppen ähnlicher Elemente zusammengefaßt 
worden. Inzwischen kennt man alle natürlich vorkommenden Elemente, nicht nur 
weil man sie durch systematisches Suchen und Probieren in irgendeinem Mineral 
oder in irgendeiner Lösung schließlich doch gefunden hat, sondern weil die Chemie 
ein System entwickelt hat, das die Einordnung von Elementen auf Grund innerer 
Eigenschaften der Atome und damit auch die Voraussage von Eigenschaften ermög- 
lichte. Vor über 100 Jahren gelang es dem russischen Chemiker D. I. Mendelejeff und 
unabhängig davon dem deutschen Physikochemiker L. J. Meyer, aus der großen Menge 
chemischer Daten das Periodensystem der chemischen Elemente zu entwickeln, welches 
erst im Nachhinein durch die faszinierenden Entdeckungen der modernen Physik die 
theoretische Grundlage erhielt. Das Periodensystem entstand zu einer Zeit, als noch 


keineswegs alle Elemente bekannt waren. 


Eindimensionale Ordnung der Atome: Ladung 
und Masse 


Schon lange bevor irgendeine genauere Vorstellung über 
Größe und Eigenschaften von Atomen existierte, war be- 
kannt, daß bei chemischen Reaktionen keine Masse 
verlorengeht und keine hinzukommt. Dieses Gesetz von 
der Erhaltung der Masse wurde zuerst von dem Fran- 
zosen A. L. Lavoisier in genauen Experimenten unter- 
sucht und formuliert. Bis dahin hatte man nämlich 
nicht erkannt, daß bei Verbrennungen die Stoffe keines- 
falls verschwinden, sondern lediglich zu Gasen (z. B. 
Kohlendioxid, CO,, aus der Verbrennung von Kohle) 
werden. Der Franzose J. L. Proust war es, der zu 
Beginn des 19. Jahrhunderts das Gesetz der konstanten 
Proportionen aussprach. Danach bleibt das Gewichtsver- 
hältnis zweier sich zu einer chemischen Verbindung 
vereinigenden Elemente konstant. Mit der Kenntnis von 


der Existenz der Atome scheint uns dies heute selbst- 
verständlich, weil in einer chemischen Verbindung jedes 
Atom eine ganz bestimmte Anzahl von Bindungspartnern 
hat. Dennoch bot dieses Gesetz zum erstenmal die 
Möglichkeit, relative Atommassen zu bestimmen. 

So reagiert z. B. 1 g Kupfer mit Chlorgas zu 218g 
braunem Kupferchlorid, mit Brom aber zu 3.5 8 schwar- 
zem Kupferbromid. Die Atommassen von Chlor und 
Brom sollten sich danach’ wie (21-1:85-D = 11:25 
verhalten. Die genauen relativen Atommassen (Cl: 35,45; 
Br: 79,90) stimmen damit gut überein. Dalton formu- 
lierte das Gesetz noch etwas weiter (1803), indem er 
feststellte: Die Gewichtsverhältnisse zweier sich zu ver- 
schiedenen Verbindungen vereinigender Elemente 
stehen im Verhältnis einfacher ganzer Zahlen zueinander. 
So gibt es neben dem oben genannten braunen Kupfer- 
chlorid noch eine weiße, kristalline Verbindung aus 
Kupfer und Chlor, die auf ein Gramm Kupfer nur 
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0,55 g Chlor (statt 1,1 g) enthält, also gerade die Hälfte. 
Dies Gesetz führte Dalton zur ersten begründeten Hypo- 
these von Atomen als den Bausteinen der Materie. Mit 
Hilfe genauer Wägungen bei chemischen Umsetzungen 
wurden dann viele relative Atommassen der Elemente 
bekannt, aus denen sich bereits eine Folge der Atome 
aufstellen ließ. 

Durch Experimente von Rutherford (s. Kap. 5) wurde 
schließlich bekannt, daß die Atome selbst noch eine 
Struktur haben, nämlich eine Hülle aus Elektronen und 
einen sehr kleinen Kern mit ebensoviel positiven Ladun- 
gen wie negativen Hüllenelektronen. Eine elegante und 
direkte Methode zur Bestimmung der Kernladungszahl 
fand 1913 der Englische Physiker Moseley. Werden durch 
Kathodenstrahlen, das sind hochbeschleunigte Elek- 
tronen, Elektronen aus einem Atom herausgeschossen, 
wird also irgendwo ein Platz eines Elektrons frei, dann 
wird ein anderes Elektron in diesem Atom diesen Platz 
einnehmen, wenn es dadurch in einen energetisch 
günstigeren Zustand gelangt. Die Überschußenergie wird 
als energiereiches Licht ausgesandt (Röntgenlicht). Wird 
nun eines der innersten Elektronen (1s-Schale) heraus- 
gerissen, erhält man ein besonders energiereiches Rönt- 
genspektrum, dessen energiereichste Linie als K.„-Linie 
bezeichnet wird. Je mehr positive Ladungen nun ein Kern 
aufweist, desto energiereicher ist diese Röntgenlinie. 
Und zwar ist ihre Wellenlänge A bzw. ihre Wellenzahl 
vo (Zahl der Wellenlänge, die einen cm ergeben) 


I=Ww=—-R(Z-12 


wobei R eine Konstante ist und Z die Kernladungszahl 
des untersuchten Atoms. 

In Abb. I ist die Abhängigkeit dieser energiereichsten 
Linie im Röntgenspektrum schwererer Atomkerne von 
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Ordnungszahl Z = 
Abb. 1: Abhängigkeit der Röntgenlinien K« von der Kern- 
ladungszahl (Moseleysches Gesetz). 
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Abb. 2: Ordnungszahlen und Atommassen (—bezeichnet die 
Stellen, an der ein Element Z+1 eine kleinere Masse hat als 
das voranstehende Element der Ordnungszahl Z). 


der Kernladungszahl aufgetragen. Auch die weiteren 
Linien des Röntgenspektrums zeigen diese Art von 
Gesetzmäßigkeit. 

Mit Hilfe dieses Gesetzes war es sofort möglich nachzu- 
prüfen, ob in der Reihe der Kernladungszahlen eventuell 
eine Lücke war, also ein Element bisher noch nicht 
aufgefunden war. In der Tat gab es z. B. Lücken für 
Z = 43 (Element Technetium) und Z = 61 (Element 
Promethium), die inzwischen gefüllt sind. 

Wegen ihrer Instabilität können diese Elemente auf der 
Erde praktisch aber nicht vorkommen, sondern können 
nur künstlich hergestellt werden (s. S. 109). 

Die Aufreihung nach Ordnungszahlen stimmt weit- 
gehend mit der nach Atommassen überein. Wie man 
aber in Abb. 2 sieht, gibt es einige kleine Unregelmäßig- 
keiten in den Massen. 

Um so wichtiger war die Aufreihung nach Ordnungs- 
zahlen, da ja die Ladung der Kerne und die Anzahl 
Elektronen eher chemisch bedeutungsvoll sind als die 
relativen Massen. Aber auch bei der Bestimmung der 
Massen wurden große Erfolge mit der Massenspektro- 
graphie erzielt (Kap. 4). 

Es zeigte sich, daß es weit mehr Atomsorten als Ele- 
mente in der Natur gibt. Die Existenz der Isotope ist 
der Grund, weshalb so beunruhigend krumme Zahlen 
als relative Atommassen auftreten: Zinn etwa hat das 
relative Atomgewicht 118, 69, das zustande kommt, weil 
chemisch reines Zinn aus den Atomsorten 112Sn, 
2 Sn, Sn,... OS, 122 Sn, 124 Sn aufgebaut ist. 


Von der eindimensionalen zur zweidimensio- 
nalen Ordnung 


Bei der Aufreihung der chemischen Elemente nach 
Kernladungszahl (oder nach Masse) fällt mehrfach eine 
charakteristische Gruppierung auf: 


HHeLiBeBCNOFNeNaMgAlSIiPSCI/ArKCa 
Sc TiV Cr Mn Fe CoNi Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr Rb Sr 
YZrNbMoTcRuRhPd AgCdInSn Sb Te JXe Cs Ba 
La.... usw. 

Es folgen stets Edelgase auf ein Halogen, ein Alkali- 
element auf ein Edelgas und ein Erdalkalielement aufein 
Alkalielement. Man kann diese eindimensionale Auf- 
reihung zerschneiden und jeweils die Streifen so unter- 
einanderlegen, daß die Edelgase und die Halogene eine 
Spalte bilden. Doch geht dann der in Versuchen deutlich 
zutage getretene Familiencharakter der Alkalimetalle 
und anderer Gruppierungen im Zusammenhang verloren. 
Heute kann man die Kenntnisse über die Struktur 
der Elektronenhülle ausnutzen, um die Elemente in 
recht natürlicher Weise anzuordnen. Dazu sei noch 
einmal kurz zusammengefaßt, was im letzten Kapitel 
schon gesagt wurde. Die Atomkerne besitzen eine 
Ladungszahl Z, die bestimmt, welche Elektronenanzahl 
jedes Atom eines Elementes bei sich führt. Damit ist 
gleichzeitig der chemische Charakter des Elementes 
festgelegt. Die ganze Bandbreite des chemischen Verhal- 
tens eines Elementes zeigt sich aber erst dann, wenn 
man nicht allein die Anzahl der Elektronen betrachtet, 
sondern noch deren Verteilung auf die verschiedenen 
Orbitale mit berücksichtigt. 

Die Orbitale sind nach dem letzten Kapitel nichts anders 
als räumliche stehende Wellen von Elektronen. 

Aus der Schwingungslehre ergab sich, daß unterschied- 
liche stehende Wellen im Raum durch die Zahl und die 
Art ihrer Knotenfläche charakterisiert sind und daß 
damit auch eine natürliche Hierarchie der Orbitale nahe- 
gelegt ist, die auf der Energieaufteilung zwischen kine- 
tischer Energie des Elektrons und der (potentiellen) 
Energie, mit dem das Elektron an den Kern gebunden 


ist, beruht. Ohne noch einmal Einzelheiten zu wieder- 
holen, sei gesagt: Mit steigender Numerierung der Schale 
(und der zugehörigen Orbitale) wächst der mittlere 
Abstand des sich darin bewegenden Elektrons zum Kern, 
seine Bindungsenergie nimmt also ab. Weiter beruht die 
Aufzählung der Orbitale gleichen Namens (etwa 3p,, 
3P,, 3p;) auf Symmetrieprinzipien des Raumes (die 
Aufzählung wird erst dann voll einsichtig, wenn man 
mit viel Mathematik die Lagen der Knotenflächen be- 
rechnet). 

Und zuletzt sei gesagt, daß jedes Orbital höchstens 
zweifach besetzt werden kann. Der Physiker Pauli hat 
diese experimentelle Erfahrung durch die Formulierung 
seines im letzten Kapitel zitierten Verbotes verallge- 
meinert. In das heute gültige Atommodell wird dieses 
Verbot eingebaut, indem man, und das ist durch Experi- 
mente belegt, den Elektronen ein Drehmoment zu- 
schreibt. Mit der Drehung der negativen Elektronen- 
ladung (Elektronenspin) ist ein magnetisches Moment 
verbunden, das bewirkt, daß das Spinmoment nur zwei 
entgegengesetzte Richtungen einnehmen kann. 


Das Besetzungsspiel 


Mit diesen Tatsachen läßt sich nun ein Puzzlespiel 
durchführen, das mehr als nur ein Spiel ist und das 
schon im letzten Kapitel begonnen wurde: 

Die Elektronenkonfiguration des Wasserstoffs wird mit 
ls! bezeichnet, was anzeigen soll, daß sich ein Elektron 
im 1s-Orbital befindet. 

Bei Helium gibt es zwei Elektronen, die beide das 
l1s-Orbital besetzen. Also lautet die Konfiguration 132. 
Das 1s-Orbital ist also bei dem Element Helium voll 
besetzt. Das Element Lithium ;Li muß daher sein 
drittes Elektron in ein anderes Orbital einbauen. Es wird 
das Orbital mit der festesten noch möglichen Bindung 
an den Kern besetzt, das 2s-Orbital. Es hat deshalb die 
festeste Bindung an den Kern, weil bei Besetzung der 
2p-Orbitale das Elektron nicht so häufig in Kernnähe 
vordringen könnte und deshalb weniger stark angezogen 


Schema 1: Anordnung von Elementzeilen steigender Ordnungszahl, jeweils mit einem Edelgas endend. 


ı9K „Ca Sc „Ti 23V 


ss;Cs seBa s7La 


24Cr 25Mn z6Fe 27Co 35Ni 
37Rb 388t 39Y 40Zr 4ıNb 43Mo 43Tc 44Ru 4sRh 46Pd 


ıH „He 
3Li ‚Be sB sc 7N so gF 10Ne 
ıNa 12Mg 13Al 4Si 1sP 18 1mCl 18Ar 
„Cu z0Z2n ;3ıGa 32Ge 33As 34Se 35Br 36Kr 
47Ag 4sCd an soSn sıSb „Te 5] sıXe 
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Schema 2: Elektronenkonfiguration der Elemente Lithium bis Neon (Z = 3-10). 


2.8 

Lithium ;Li + 

Berylliium 4Be 
Bor sB er 
Kohlenstoff gC Ft 
Stickstoff N u 
Sauerstoff gO Ar 
Fluor 9F SR 
Neon ı0Ne ee 


würde. Die weiteren Elektronenkonfigurationen bis hin 
zum Neon zeigt das Schema 2, in dem die auf- und 
abwärtsgerichteten Pfeile den Spin der besetzenden 
Elektronen andeuten. 

Mit dem Neon ist nunmehr auch die zweite Schale 
vollständig ausgefüllt. Jedes Orbital ist doppelt besetzt. 
Das Edelgas Neon ist dem Edelgas Helium (Konfigu- 
ration 1s?) also in dieser Hinsicht vergleichbar. Ganz 
analog verläuft bei den Elementen der zweiten Periode 
(Z = 1iff.) der Einbau weiterer Elektronen. Nachdem 
sich alle Aufenthaltsräume, deren Orbitale keine oder 
eine Knotenfläche haben, gefüllt haben, sind als nächstes 
Funktionen mit zwei Knotenflächen zu betrachten. 
Wieder gibt es ein s-Orbital, diesmal mit zwei Knoten- 
flächen von Kugelschalenart, welches energetisch 


15225! 

152252 

1822522p! 
1822522p2 
1522522p3 
1822522p* 
1522522p5 
1522522p6 


niedriger liegt als die entsprechenden drei p-Orbitale 
3px, 3p, und 3p,. Das Auffüllschema der Orbitale mit 
Elektronen für die Elemente Natrium bis Argon 
(Z = 11-18) zeigt Schema 3. 

Ein Alkalimetall ist also offenbar dadurch charakteri- 
siert, daß es immer die Elektronenkonfiguration (Edel- 
gas)ns! besitzt, ein Erdalkalielement entsprechend (Edel- 
gas)ns?. Chemische Ähnlichkeit hieße danach: Gleiche 
Anordnung der äußeren Elektronen. Inwieweit diese 
Elektronenkonfigurationen energetisch verschieden 
günstig sind zeigt Abb. 3 anhand der 1. Ionisierungs- 
potentiale. Bei Lithium und Natrium genügen Energien 
um 5 Elektronenvolt (eV), um das Valenzelektron abzu- 
trennen. Die vollständig besetzte Unterschale (ns?) bei 
Be und Mg erfordert deutlich mehr Energie, während 


Schema 3: Elektronenkonfiguration der Elemente Natrium bis Argon (Z = 11-18) 


Natrium ııNa t 

Magnesium 12Mg Ve 
Aluminium 13Al t y 
Silicium 14Si t y 
Phosphor 15P t } 
Schwefel 168 I } 
Chlor „Cl f } 
Argon ı8Ar ee 
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1522522p6 3sl 


(Ne) 352 

(Ne) 3523pl 
(Ne) 3523p? 
(Ne) 3523p? 
(Ne) 3523p* 
(Ne) 3523pS 


(Ne) 3523p6 = (Ar) 


das erste zusätzliche Elektron in der p-Unterschale wieder 
relativ leicht abzutrennen ist. Die Ionisierungsenergien 
steigen dann wieder bis zur Konfiguration ns?np3, was 
eine besondere Stabilisierung der halbbesetzten Schale 
anzeigt. Beim Edelgas wird jeweils das Maximum einer 
Reihe erreicht. Da das Bild sich in beiden Reihen 
gleicht, die Eigenschaftsänderung also periodisch ist, 
nennt man eine solche Zeile auch eine Periode. 
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Außenelektronenkonfiguration 
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Abb. 3: Ionisierungsenergien IEı der ersten und zweiten Achter- 
Periode. 


Für die dritte Schale gibt es neben dem 3s- und den 
3p-Orbitalen nun auch noch die d-Orbitale mit zwei 
ebenen Knotenflächen. Sie sind energetisch gleichwertig 
und unterscheiden sich nach der Lage ihrer Knoten- 
flächen im Raum. Sie liegen energetisch noch deutlich 
über den p-Orbitalen, weil sie von inneren Elektronen 
noch stärker abgeschirmt sind. 

Das erste Elektron, welches zusätzlich zur Argon- 
Elektronenkonfiguration eingebaut wird, könnte also in 
einem 3d-Orbital Platz finden. Auf das ıgAr folgt aber 
mit ı9K (Kalium) ein Element, das sich in allen seinen 
Eigenschaften so eng an das Natrium anschließt, daß 
man aus Gründen der chemischen Ähnlichkeit - und 
das heißt: der gleichen Außenelektronenkonfiguration - 
eine (Argon)-4s!-Konfiguration annehmen muß. Das 
zusätzliche Elektron wird also nicht in ein 3d-Orbital, 
sondern in das 4s-Orbital eingebaut. Das läßt sich außer 
aufgrund der chemischen Reaktionen des Elements 
(vel. Kap. 1) aus dem Verhalten des Leuchtelektrons, 
das heißt, aus dem Linienspektrum des Kaliums ent- 
nehmen. Entsprechend hat Calcium („9Ca) die Außen- 


elektronenkonfiguration 452. Erst bei den dann folgenden 
zehn chemischen Elementen mit den Kernladungszahlen 
21 bis30 werden nacheinander die Valenzelektronen in die 
fünf 3d-Orbitale eingebaut. Schema 4 zeigt die Konfigu- 
rationen der Elemente von Kalium bis Krypton. 


Schema 4: Elektronenkonfiguration der Elemente der 4. Periode 
(energetisch gilt: 45 <3d <4p). 


4s 4p 3d 
Kalium DET 
Calcium „ca | t} 
Scandium 3>1Sc | t+} t 
Titan „Ti t, en 
Vanadin 23V tr Kae 
Chrom Zara lae 1 
Mangan Mn | t} re 
Eisen „sFe | t4 ee tele 
Kobalt 77Co 4} ee N 
Nickel „Ni | MH Berl 
Kupfer „Cu | t er hl 
Zink zoZn | tl een ty 
Gallium 31Ga | 4 | } tletanerk N 
Germanium 2Ge | t4 | } t erlernt ti 
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4s-Orbital und 3d-Orbitale können energetisch nicht 
sehr verschieden sein. Beim Element Cr und beim Ele- 
ment Cu ist es nämlich günstiger, eine halbbesetzte 
d-Schale bzw. eine voll besetzte d-Schale auszubilden 
und dabei eine s!-Besetzung in Kauf zu nehmen. Das 
gleiche Aufbauprinzip, welches hier nach Besetzung der 
d-Unterschale und der 4p-Orbitale erneut mit einem 
Edelgas ;4Kr abschließt, findet man für die achtzehn 
Elemente, die auf Krypton folgen: 37Rb bis s4Xe. 
Auch dort wird also zunächst mit der Auffüllung der 
5s-Unterschale begonnen, dann folgt energetisch 4d 
(10 Elemente) und zuletzt 5p (6 Elemente). 

Da von Scandium bis Zink mit den 3d-Orbitalen innere 
Orbitale aufgefüllt werden, wobei die steigende Ord- 
nungszahl nicht mehr so markant die chemischen 
Eigenschaften ändert, nennt man diese Untergruppe 
auch Übergangselemente oder, da es sich durchweg um 
Metalle handelt, Übergangsmetalle. 

Wir stellen außerdem fest: zwischen zwei Edelgasen 
(mit abgeschlossenen Schalen) liegen verschieden viele 
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Elemente. Die Periode bis zur Wiederkehr eines Edel- 
gases ist also verschieden lang und hängt davon ab, 
wieviele Orbitale ähnlicher Energie mit Elektronen auf- 
zufüllen sind. Für die Orbitalfolge kann man ein 
Energieschema aufstellen, aus dem die Reihenfolge der 
Auffüllung hervorgeht und das zugleich ein Abbild der 
Perioden von Elementen zwischen zwei Edelgas-Ord- 
nungszahlen ist. In Abb. 4 ist ein solches vollständiges 
Energieniveau-Schema wiedergegeben. Dabei sieht man, 
daß in der 6. Periode, d. h. dem 6. Energieband, 
zu den bisher bekannten Orbitaltypen noch die f-Orbi- 
tale hinzukommen. 

Das war eigentlich sogar schon eher zu erwarten. Mit 
den 4s-, 4p- und 4d-Orbitalen waren ja noch nicht alle 


‘ 
fi 


Energie 


Abb. 4: Energieniveauschema der Elektronenhülle. Die in einem grauen Band zusammengefaßten Orbitale ähnlicher Energie bilden 


immer eine Periode. 
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Möglichkeiten für nunmehr drei Knotenflächen der 
zugehörigen Wellenfunktionen ausgeschöpft. Es gibt 
einen neuen Orbitaltyp mit drei ebenen Knotenflächen, 
eben die f-Orbitale. Von den sieben möglichen Orbitalen 
dieses Typs ist eines in Abb. 5 skizziert. 

Zu sieben Orbitalen gehören vierzehn (2 x 7) neue Ele- 
mente, bei denen Schritt für Schritt mit zunehmender 
Kernladung entsprechend neue Elektronen in der Hülle 
Platz finden müssen. Da die 4f-Elektronen relativ selten 
in Kernnähe vordringen, sind sie durch die inneren 
Elektronen gut abgeschirmt. Deshalb liegen sie energe- 
tisch auf ähnlicher Höhe wie das 6s-Orbital oder die 
5d-Orbitale. Auch hier ist kein dramatischer Wandel 
der chemischen Eigenschaften bei Einbau innerer Elek- 


tronen zu erwarten. Tatsächlich sind sich die „4f-Ele- 
mente” von Cer (sgCe) bis Luthetium (7Lu) einander 
so ähnlich, daß man sie meistens als spezielle Gruppe 
ausklammert (sogenannte Lanthaniden: es sind die 
14 Elemente, die dem Lanthan folgen und mit diesem 
chemisch eng verwandt sind). 


Abb. 5: Darstellung eines f-Orbitals, also einer dreidimensio- 
nalen, stehenden Welle mit drei ebenen Knotenflächen. 


Eigentlich sollte die Betrachtung der Energiefolge von 
Orbitalen ja ein Ordnungsprinzip für die chemischen 
Elemente erbringen, und man fragt mit Recht, ob es 
denn immer so weiter geht mit immer mehr und 
komplizierteren Orbitalen und immer neuen Elementen. 
Vom Prinzip her schon. Es gibt stehende Wellen mit 
einer immer größeren Zahl von Knotenflächen. Damit 
wäre auch die Möglichkeit gegeben, dieses Aufbau- 
prinzip immer weiter zu führen. Die Physik der Atom- 
kerne setzt aber eine Grenze. 

Nach Auffüllung der 4f-Orbitale schließen sich die 
Elemente an, bei denen die Sd-Orbitale mit Elektronen 
besetzt werden. Dann würden wir erneut sechs Elemente 
(siTI bis ggRn) erwarten, deren letztes ein Edelgas ist. 
Infolge immer größerer Ballung positiver Ladungen reicht 
aber der „Kitt” immer weiterer Neutronen in den Atom- 
kernen nicht mehr aus. Von dem Element 84 an, dem 
Polonium, sind alle Atomkerne nicht mehr stabil. Sie 
können spontan unter Aussendung äußerst energie- 
reicher Strahlung zerfallen, sie sind radioaktiv. Bei 
diesem Zerfall senden die natürlichen radioaktiven Atom- 
kerne entweder Elektronen aus - im Kern wird also 
ein neutrales Teilchen (Neutron) in ein positives Teil- 
chen (Proton) umgewandelt, die Kernladungszahl nimmt 
um eins zu-,oder es bricht aus dem instabil gewordenen 


großen Kern ein ganzes Stück heraus, ein besonders 
stabiles Stück: ein Helium-Kern. Diese beiden Strah- 
lungsarten lassen sich allgemein so formulieren: 


mE» mE’ + $He** + Energie («-Strahlung) 


ee +_le” + Energie 


(ß-Strahlung) 


Bei der «-Strahlung nimmt die Masse (um 4 Einheiten) 
und die Ladung (um 2 Einheiten) ab. Auch der dann 
gebildete neue Kern E’ kann wieder radioaktiv sein. 
Die natürlichen radioaktiven schweren Elemente zer- 
fallen schließlich alle zum stabilen Blei. Unter diesen 
aus Kernenergiegründen so wichtigen Elementen finden 
sich so bekannte wie Radium und Uran. Inzwischen 
kann man aber in großen Beschleunigeranlagen schwere 
Kerne (z. B. Uran) mit größeren Geschossen bombar- 
dieren (z. B. Kohlenstoffkernen ;C) und eine Kernver- 
schmelzung erzwingen. So entsteht etwa nach 


ein Isotop eines neuen Elements der Ordnungszahl 98, 
Californium, welches es vordem auf Erden nicht gab. 
Die Zahl künstlicher, neuer Elemente ist beträchtlich, 
technisch ist vor allem das Plutonium (94Pu) interessant, 
da es aus dem sonst für die Energiegewinnung nicht 
bedeutenden 2 Uran durch Beschuß mit Neutronen 
gewonnen werden kann (Brutreaktor): 


238,7 +0. 2397 8, 29, 2% 239 
> UND ge 


(Reaktionsfolge im Brutreaktor) 


Außer durch Beschuß schwerer Kerne und der daraus 
resultierenden Verschmelzung zu neuen, schwereren 
Atomkernen (und damit chemischen Elementen!) hat 
man auch durch Beschluß normaler stabiler Atomkerne 
neue, instabile Teilchen erzeugen können, die zum 
Beispiel in der Medizin, in der Analytik usw. wichtige 
Anwendung gefunden haben. Von jedem chemischen 
Element gibt es nur einige, oft nur ein stabiles Isotop, 
doch kennt man inzwischen von jedem auch mehrere 
instabile Isotope. Abb. 6 macht deutlich, daß die chemi- 
schen Elemente mit stabilen Kernen nur eine schmale 
Insel der Stabilität darstellen. 

Alle chemischen Elemente, ob künstlich oder natürlich, 
lassen sich entsprechend ihrer Elektronenkonfiguration 
nach dem Energieniveauschema (Abb. #)in das Perioden- 
system der chemischen Elemente einordnen. In Abb. 7 
ist das vollständige Periodensystem wiedergegeben, die 
Lanthaniden (58-71) und die Actiniden, bei denen die 
Auffüllung der 5f-Schale erfolgt, sind aus Übersichtlich- 
keitsgründen herausgenommen. 
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Abb. 7: Das Periodensystem der Elemente (siehe Anhang S. 232). 


Das Periodensystem als Orientierungshilfe 


Es wäre nicht berechtigt, ein Ordnungsschema der chemi- 
schen Elemente aufzustellen, wenn es nicht auch einen 
praktischen Nutzen brächte. Der ist aber ganz offen- 
sichtlich. In einer Gruppe (= senkrechte Spalte des 
Systems) stehen Elemente mit der gleichen Zahl und 
Besetzungsanordnung von äußeren Elektronen (jeweils 
gezählt vom voranstehenden Edelgas an). Es ist also 
vorherzusehen, daß Elemente einer Gruppe in gleich- 
artigen chemischen Reaktionen gleichviele Elektronen 
„betätigen”. Zum Beispiel: 


2Li>2Li* +2e”|Ch +2e7>2Cl]2Li +Ch—2Lici 
2 Na—2 Na* + 2e”|Bm + 2e”—2 Br |2 Na+ By 2 NaBr 
2K -2Kt* +2e7|Ch +2e”>2Cl2K +Ch->2KCl 
2Rb+2Rb++2erih" +2e°>27 RRb+l —2Rbl 


Alkaliatome geben ein Elektron ab, sie stehen in der 
ersten Gruppe. Halogenatome nehmen je ein Elektron 
auf. Da sie in den s- und p-Unterschalen insgesamt 
7 Elektronen haben, stehen sie in der VII. Gruppe 
des Periodensystems der Elemente (PES). Ein weiteres 
Beispiel: 


Mg -Mg** +2e’iCh+2e”+2Cl Mg +Ch—MsCh 
Ca -Cat* +2e7|Bn+2e’—2Br |Ca +Bn Can 
2 Mg—+2 Mg**+4e|& +48 +20772 Mg+02 =2Mg0 
Ba —Ba +2e”|S +2er—S" |Ba +S Bas 


Erdaikalimetalle geben bereitwillig in chemischen Reak- 
tionen ihre beiden s-Elektronen ab. Sie stehen in der 
I. Gruppe, sie haben zwei Valenzelektronen. Den Ele- 


menten der VI. Gruppe wie Sauerstoff und Schwefel 
fehlen je zwei Elektronen, um auf die günstige Zahl 
acht der Edelgaskonfiguration zu kommen. Sie nehmen 
zu ihren sechs Valenzelektronen gern zwei weitere auf. 
Aufgrund der Stellung im Periodensystem läßt sich also 
die Zusammensetzung chemischer Verbindungen vor- 
hersagen. So reagieren die Elemente der dritten Periode 
(Na bis CI) in folgendem Verhältnis mit Sauerstoff oder 
Fluor, zwei Elementen, die besonders gern Elektronen 
aufnehmen: 


Na: 4 Na + & = 2 Na0 


Natrium bildet in sehr heftiger Reaktion mit Fluor weißes 
Natriumfluorid, mit Sauerstoff neben dem weißen 
Natriumoxid Na,O auch noch eine gelbe Verbindung, 
Na,0,, Natriumperoxid mit ganz anderer Struktur. Er- 
folgt die Umsetzung von Na bei höherer Temperatur 
in einer Edelgasatmosphäre, der weniger als 1% O, zuge- 
fügt wurde, erhält man das weiße Oxid allein. 


Me 2Mg + =2MgO Mg+ Fr = Mesh 


2Na + FR = 2NaF 


Magnesium reagiert im Verhältnis 1:1 mit O-Atomen, 
aber im Verhältnis 1:2 mit F-Atomen. Beide Verbindun- 
gen haben salzartige Strukturen. 


Al: 4 Al + 3 0, = 2 AhO; 


Die Reaktionstemperaturen sind etwas höher. Wennaber 
einmal Entzündung eingetreten ist, verlaufen auch 
diese Reaktionen sehr heftig. Aluminiumoxid ist unlös- 
lich in Wasser, aber löslich in Säuren und Laugen 
(s. Kap. 9). Aluminiumfluorid löst sich in Wasser dann 


2Al+3 BR =2AlR 
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leicht auf, wenn man Natriumfluorid zufügt, es bildet 
auch Na; AlF;. 


Si: Si + 0, = Si, Sit2R = SiF4 


Silicium ist chemisch äußerst reaktionsträge. Die 
Verbrennung mit Sauerstoff erfolgt erst bei Schweiß- 
brennertemperaturen (1300°C) heftig. Das Siliciumtetra- 
fluorid wird meist ganz anders, nämlich durch Reaktion 
der Fluorwasserstoffsäure (HF) auf Quarz gemäß 
SiO, + 4 HF = 2 H,O + SIF4 dargestellt. Während 
alle bisher genannten Oxide und Fluoride feste, weiße 
Produkte waren, tritt hier erstmals eine typisch nicht- 
ionische Verbindung auf: SiF4 ist ein farbloses Gas! 


P: ) +50 = P40On are = [IR 4 PF5 


Weißer Phosphor besteht aus Molekülen der Formel P4. 
Das Element besteht also aus relativ kleinen Molekülen 
und ist daher in dieser Form besonders reaktiv und 
gefährlich (Vorsicht, starkes Giftund selbstentzündlich!!). 
Die Reaktion mit O; ist heftig und liefert ein Phosphor- 
oxid mit einem P:O-Verhältnis von 1:2,5. Es sind also 
alle 5 Valenzelektronen des Phosphors (vgl. Schema 3) 
zur „Reaktion” gebracht worden. Die Reaktion von 
weißem Phosphor P4 mit Fluor verläuft explosionsartig, 
es bildet sich erneut ein Gas, Phosphorpentafluorid. 


S:S+0,=S05,280, +0, -=2S0; S+3F,=SFs 


Schwefel, gleichfalls ein Element, das in Molekülen vor- 
liegt (Sg-Ringmoleküle), bildet bei der Verbrennung an 
Luft oder in Sauerstoff nur das Schwefeldioxid, SO», 
ein beißend riechendes Gas. Es wird zu Desinfektions- 
zwecken verwendet. Dieses SO, kann aber weiter mit 
Sauerstoff umgesetzt werden. Hierzu muß man das Gas- 
gemisch auf ca. 400°C erhitzen und an einem Katalysator 
(Reaktionsbeschleuniger) vorbeileiten (z. B. Platin auf 
Asbestwolle oder Vanadinoxid V,O;). Das so erhaltene 
SO;-Gas zieht außerordentlich begierig Wasser aus der 
Luft an und bildet weiße Nebel von Schwefelsäure: 
SO; + H5;0O = H5SO,. Das aus Schwefel und Fluor 
gebildete Schwefelhexafluorid SF; ist ein farbloses Gas 
von großer chemischer Beständigkeit. 


C.2 Chr 704-2050, Ch 33H = 2:CiE 


Da Chlor selber außerordentlich begierig Elektronen 
sucht, ist seine Bereitschaft, Elektronen mit anderen 
Partnern zu teilen (s. Kap. 8: kovalente Bindung) oder 
gar abzugeben, naturgemäß nicht groß. Zwar kann man 
auf anderem Wege als durch Reaktion der Elemente 
das Dichlorheptoxid herstellen (durch Entwässern von 
Perchlorsäure gemäß: 2 HClIO4 - H5O = ChO7), doch 
ist es eine zersetzliche und daher gefährliche Substanz. 
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Sie zerfällt, wenn man sie erhitzt, entsprechend dem 
Reaktionspfeil in die Elemente. Mit Fluor wird ebenfalls 
in direkter Reaktion der Elemente nicht mehr ein denk- 
bares CIF, gebildet. Das höchste Chlorfluorid ist das 
Chlortrifluorid. 

Diese Reaktionen haben gezeigt, daß die Elemente maxi- 
mal soviele Elektronen in chemischen Bindungen 
(ionisch oder kovalent) betätigen können, wie ihrer 
Gruppennummer im Periodensystem entspricht. Das gilt 
durch das ganze Periodensystem mit einer Ausnahme 
(Cu, Ag, Au). Auch die Übergangsmetalle lassen sich 
in solche Gruppen bestimmter maximaler Valenzelek- 
tronenzahl einordnen. Man schreibt daher auch für 
Elemente, deren Valenzelektronen ausschließlich s- oder 
p-Elektronen sind, Gruppennummern la-VIlla und nennt 
diese Hauptgruppenelemente. Hier ist die Abhängigkeit 
zwischen Elektronenzahl und typischer Chemie beson- 
ders deutlich. Für die Übergangselemente schreibt man 
auch die Gruppen Ib-VIIIb und nennt diese die Neben- 
gruppenelemente. Auch hier gibt es typische periodische 
Eigenschaften, doch sind die Elemente insgesamt nicht 
so unterschiedlich - es sind alles Metalle. Und die 
meisten von ihnen kommen als zwei- oder dreifach 
positiv geladene Ionen vor. 

Ob man die Edelgase als Gruppe VIIa oder als Gruppe 
Null bezeichnet, wäre eigentlich unwichtig. Bis vor 
wenigen Jahren glaubte man, daß Edelgase überhaupt 
keine chemischen Reaktionen eingehen können. In- 
zwischen kann man aber mit Fluor, dem stärksten 
Elektronenakzeptor unter allen Elementen, und den 
schwereren Edelgasen chemische Verbindungen erhal- 
ten, z. B. XeF), XeF4, XeF;. So scheint es heute also 
doch zweckmäßig, die Edelgase als die VIII. Hauptgruppe 
zu bezeichnen. 


Periodische Eigenschaften 


Das Periodensystem der Elemente, dessen Anfänge auf 
die Beobachtung bestimmter, wiederkehrender chemi- 
scher Eigenschaften in den nach Ordnungszahlen aufge- 
reihten Elementen zurückgehen, ist nach unserem 
jetzigen Kenntnisstand von der Elektronenstruktur der 
Atome selbst Ausdruck einer inneren, periodischen 
Eigenschaft: In Gruppen stehen Atome gleicher Außen- 
elektronenkonfiguration, in Perioden wächst die Zahl 
der Außenelektronen stetig an, ihre Einfüllung in Orbi- 
tale erfolgt nach einem einfachen Energieschema. Diese 
Periodizität der Valenzelektronenanordnung drückt sich 
in einer Reihe von Eigenschaften deutlich aus. In Abb. 4 
waren bereits die Ionisierungsenergien (/E) der Elemente 


lonisierungsenergie (kJ/Mol) 
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Abb. 8: Erste Ionisierungsenergien (IE\) der chemischen Ele- 
mente, getrennt nach Hauptgruppen, Übergangselementen und 


Unterschiede im chemischen Charakter, etwa zwischen 
Alkalimetall, Halogen und Edelgas. Die Änderungen der 
IE bei den Übergangselementen sind nur mehr klein, 
höchstens die IIb-Elemente Zink, Cadmium und Queck- 
silber fallen etwas heraus. Mit ihren farblosen Ionen 
Me** ähneln sie auch in vieler Hinsicht den zwei- 
wertigen Ionen von Hauptgruppenelementen. Bei der 
Reihe der Lanthaniden ist die Eigenschaftsänderung JE 
schließlich so klein, daß man bei dem gewählten Maßstab 
kaum noch Unterschiede sieht. Tatsächlich hat man vor 
der Einführung leistungsfähiger Trennverfahren (Ionen- 
austauscher) große Mühe gehabt, die chemisch so 
ähnlichen Elemente einzeln zu erhalten. 


Auch die Größe der Atome und der Atomionen ändert 
sich in charakteristischer Weise. Erwartungsgemäß sind 
positive Ionen kleiner als die neutralen Atome, negative 
Ionen größer als ihre zugehörigen neutralen Atome. 
Ferner werden bei zunehmender Kernladungszahl die 
Atome in einer Periode kleiner, da die Elektronen 
zunehmenden Anziehungskräften ausgesetzt sind. Wie 
durch Strukturuntersuchungen bestätigt wurde (vgl. 
Kap. 1-3), nehmen Atom- und Ionenradien in einer 
Gruppe zu, da Orbitale mit höheren Knotenzahlen und 
größerer Ausdehnung von Elektronen besetzt werden. 
Abb. 9 zeigt diese Zusammenhänge für die Haupt- 
gruppenelemente und einige ihrer Ionen. 


Betrachtet man das Periodensystem, so gibt es noch 
weitere Eigenschaften, die zum Teil qualitativ ein Ele- 
ment charakterisieren können, die sich gleichfalls peri- 
odisch ändern und innerhalb einer Gruppe eine be- 
stimmte Tendenz zeigen. So steigt von links nach 
rechts die Elektronenaffinität, die Tendenz, Elektronen 
zusätzlich in die Hülle aufzunehmen, sie fällt dagegen 
in einer Gruppe. Der stärkste Elektronenakzeptor ist 
somit das Fluor, der schwächste das Cäsium. Umgekehrt 
nimmt der metallische Charakter der Elemente nach 
links in einer Periode und nach unten in einer Gruppe zu. 
ktronenaffinitä 


Abb. 9: Atom- und Ionenradien der Hauptgruppenelemente (10-12 m). 
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Die kovalente oder Atombindung 


In den Verbindungen der typischen Salze werden die entgegengesetzt geladenen Ionen 
durch elektrostatische Kräfte zusammengehalten. Wir hatten diese Form der chemischen 
Bindung als Ionenbindung bezeichnet. 
Für diese Bindung ist charakteristisch, daß sie nicht nur zwischen zwei Bindungspartnern 
wirksam ist, sondern im allgemeinen die Bildung riesiger Aggregate von Ionen zur 
Folge hat, wie wir sie in den Kristallgittern der Salze finden. Davon deutlich unter- 
scheidbar ist die Bindung etwa zwischen zwei Wasserstoffatomen im Wasserstoffmolekül. 
Diese zweiatomigen Gebilde üben nach außen nur vergleichsweise geringe Kräfte aus 
und besitzen nur eine geringe Neigung, sich zu größeren Aggregaten zusammenzulagern. 
Naheliegende Fragen: Läßt sich auch diese sogenannte Atombindung quantentheore- 
tisch, auf der Grundlage des Welle-Teilchen-Charakters der Elektronen also, beschreiben? 
Spielt auch in dieser Bindungsform die Neigung der Elemente, abgeschlossene Edelgas- 
schalen zu bilden, eine Rolle? Und schließlich, läßt sich aus der Stellung eines Elements 
im Periodensystem ableiten, von welcher Art die Bindung zu einem anderen Element 
sein wird? 
Diesen Fragen wollen wir im folgenden nachgehen. Dabei spielt das Wasserstoffmolekül 
für die Atombindung etwa die gleiche Rolle wie das Wasserstoffatom für die Elektronen- 
struktur der „übrigen” Elemente, das heißt, es wird einen vergleichsweise breiten Raum 
einnehmen. Zuvor jedoch wollen wir einige physikalische und chemische Eigenschaften 
des Elements Wasserstoff selbst kennenlernen. 


Vom Wasser zum Wasserstoff 


In nennenswerten Konzentrationen tritt elementarer 
Wasserstoff erst in sehr großer Höhe in der Erdatmo- 
sphäre auf. Im Weltraum allerdings ist es das am wei- 
testen verbreitete Element. Die Sonne besteht zu mehr 
als 50% aus Wasserstoff, wo aus ihm, Brennmaterial 
und Baustein zugleich, unter Freisetzung gewaltiger Ener- 
giemengen die schweren Elemente, allen voran das 
Helium, entstehen. 

In gebundener Form ist der Wasserstoff auf der Erde 
ein sehr häufiges Element. Wasser (H50) besteht zu 
11% seiner Masse aus Wasserstoff, und daraus kann er 
leicht gewonnen werden. Die teilweise sehr heftige Re- 


aktion von Wasser mit Metallen, etwa Natrium oder 
Calcium, haben wir bereits kennengelernt. In der Tech- 
nik bedient man sich wirtschaftlicherer Wege, um aus 
Wasser Wasserstoff herzustellen. Dabei wird Wasser- 
dampf über glühende Kohle geleitet, mit der er sich 
zu Kohlenmonoxid und Wasserstoff umsetzt: 


H,O + €e-—C0+ B: (09) 


Das Kohlenmonoxid dieses sogenannten Wassergases 
läßt sich mit weiterem Wasser umsetzen: 


H;0 + CO —CO, + H,, 2) 


wobei Kohlendioxid entsteht, das sich durch eine 
Druckwäsche mit Wasser vom Wasserstoff abtrennen 
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läßt. In den chemischen Gleichungen ist berücksichtigt, 
daß Wasserstoff unter normalen Bedingungen immer 
als zweiatomiges Molekül, H,, auftritt. Dies ist zugleich 
die beständigste Form des Elements. 

Wasserstoff ist das leichteste aller Elemente. Seine 
Atommasse, bezogen auf das Kohlenstoffisotop BR, 
beträgt 1,00797. Diese Zahl kennzeichnet die mittlere 
Masse von Wasserstoffatomen. Denn wie bei vielen 
anderen Elementen gibt es auch vom Wasserstoff meh- 
rere Isotope, die, was es sonst nicht gibt, durch eigene 
Namen gekennzeichnet sind. Das leichteste, und auch 
bei weitem häufigste Isotop ist der eigentliche Wasser- 
stoff (Abb. 1). Dann folgt, etwa doppelt so schwer, das 
Deuterium, der sogenannte schwere Wasserstoff, und 
schließlich das Tritium. Dieses schwerste Wasserstoff- 
isotop ist allerdings nicht mehr stabil. Es ist radioaktiv 
und zerfällt unter Aussendung von ß-Strahlen in Helium. 


1 Prot 1 Proton 1 Proton 
R 1 Neutron 2 Neutronen 
IH (9g855r) FD (0,0145%) ST (Spuren) 


Abb. 1: Aufbau der drei Wasserstoffisotope, Nuklidbezeichnung 
und relative Häufigkeit in Atomprozent. In der Atomhülle 
befindet sich jeweils ein Elektron. H = Wasserstoff, D = Deute- 
rium, T = Tritium. 


Mit ihren je zwei Wasserstoffatomen besitzen Wasser- 
stoffmoleküle eine Molekülmasse von etwa 2. Wasser- 
stoffgas ist daher auch das leichteste aller Gase. Bereits 
das direkt auf Wasserstoff folgende Element, Helium, 
hat die Atommasse 4,0026, so daß ein bestimmtes Volu- 
men Helium doppelt so schwer ist wie das gleiche Volu- 
men Wasserstoff. 


Leichte Gase - schnelle Gasteilchen 


Die geringe Masse von Wasserstoffmolekülen äußert sich 
in physikalischen Phänomenen, in denen indirekt die 
atomare Struktur der Materie sichtbar wird. Zum Bei- 
spiel ist die Wärmeleitfähigkeit eines Gases darauf 
zurückzuführen, daß die Wärmeenergie der Gasteilchen 
durch Stöße auf andere Gasteilchen übertragen und 
dadurch verteilt wird. Wasserstoff besitzt eine besonders 
hohe Leitfähigkeit für Wärme, wie man experimentell 
leicht zeigen kann. 
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‚Absaugstutzen 


Wasserstoff 


Stickstoff 


Abb. 2: Eine Wendel wird in einer Stickstoffatmosphäre auf eine 
höhere Temperatur erhitzt als in Wasserstoff. 


Eine Heizwendel wird in einem Glasrohr, das mit 
Stickstoff gefüllt ist, durch Stromzufuhr so sehr erhitzt, 
daß sie eben zu glühen beginnt (Abb. 2). Wird der Stick- 
stoff durch Wasserstoff ersetzt, so glüht die Wendel, 
bei gleichem Stromfluß, nicht mehr, da die leichten 
Wasserstoffmoleküle die Wärme der Heizwendel besser 
abführen und diese sich dadurch abkühlt. 

Wir hatten im Kapitel 4 schon darauf hingewiesen, daß 
auf diesem Effekt die bevorzugte Verwendung der 
schweren Edelgase in den Glühlampen beruht. Durch 
ihre schlechtere Wärmeleitfähigkeit kann der Glühfaden 
auf höhere Temperaturen und damit hellere Glut erhitzt 
werden. 

In einem Gas prallen die Atome oder Moleküle in 
elastischen Stößen ständig gegeneinander. Bei einem 
solchen Stoß bleibt die kinetische Energie der beiden 
Stoßpartner insgesamt erhalten, aber sie wird dabei um- 
verteilt. Das kann man besonders schön an einem ver- 
breiteten Spielzeug beobachten (Abb. 3), wo eine an 
einem Faden aufgehängte Stahlkugel auf eine andere 
gleich schwere trifft, die an einem ebenso langen Faden 
hängt. Dabei wird in einem ständigen Hin und Her 
die kinetische Energie von der einen auf die andere 
Kugel übertragen. 


ze Dh ut Re 


net rn A a. Bl nn 


Abb. 3: Elastischer Stoß zwischen zwei Pendeln mit gleicher Masse und gleicher Fadenlänge. 


Im zeitlichen Mittel ist die kinetische Energie dieser 
beiden Kugeln gleich groß - genau so wie in einem Gas, 
wo zwar in einem gegebenen Augenblick die Teilchen 
die verschiedensten Geschwindigkeiten v einnehmen 
können, es jedoch eine mittlere Geschwindigkeit v und 
damit auch eine mittlere kinetische Energie 4m: v2 
gibt, die dem Mittelwert aller gerade verwirklichten Ge- 
schwindigkeiten bzw. kinetischen Energien entspricht. 
Diese mittlere kinetische Energie der Gasteilchen ist 
einzig von der Temperatur abhängig, nicht von der Masse 
der Teilchen. In einem Gemisch von Stickstoff und 
Wasserstoff besitzen also die Stickstoffmoleküle mit der 
Masse mn, die gleiche kinetische Energie wie die viel 
leichteren Wasserstoffmoleküle (Masse my,). Es ist also 
Kinetische Energie (H;) = Kinetische Energie (N)), 
oder 

za: in - Zmyz- ON, 6) 


Daraus folgt, daß 


mE o 


Da Wasserstoffmoleküle etwa l4mal so leicht sind wie 
Stickstoffmoleküle, besitzen sie bei gleicher Temperatur 
eine „14 gleich 3.75mal so hohe Geschwindigkeit wie 
Stickstoffmoleküle. Aus dieser sehr großen Beweglichkeit 
der leichten Moleküle folgt sofort ihr ausgeprägtes 
Wärmeleitfähigkeitsvermögen. 

Mit dieser Beweglichkeit verbunden ist auch das hohe 
Diffusionsvermögen von Wasserstoffgas. Gase diffun- 
dieren, das heißt, sie breiten sich von selbst, nur auf 
Grund ihrer Wärmebewegung, in jedem ihnen zur Ver- 
fügung stehenden Raum aus - auch durch poröse Trenn- 
wände. Wasserstoff als das leichteste aller Gase diffun- 
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diert auch am schnellsten, etwa durch die Gummihaut 
einer Ballonhülle oder sogar durch bestimmte Metalle 
wie Eisen oder Platin. 


Wasserstoffmoleküle - gebundene Energie 


Außer mit den Edelgasen verbindet sich Wasserstoff 
mit fast allen Elementen zu mehr oder weniger stabilen 
Verbindungen. Dabei können beträchtliche Energie- 
mengen freigesetzt werden, etwa bei der Vereinigung 
mit Sauerstoff zu Wasser, bei der nach der Reaktions- 
gleichung 


H + 10, — H50 + 286 Kl (5) 


pro gebildetes Mol Wasser (das sind 18 g) eine Wärme- 
menge von 286 Kilojoule entsteht. Wird in einem soge- 
nannten Daniellschen Hahn (Abb. 4) Wasserstoff im 
Sauerstoffstrom verbrannt, so lassen sich damit Tempe- 
raturen bis zu 3000°C erzeugen, bei denen auch hoch- 
schmelzende Stoffe wie Platin oder Quarz geschmolzen 
und bearbeitet werden können. Beim autogenen Schweis- 
sen oder Schneiden mit einem solchen Brenner arbeitet 
man entweder mit einem Unterschuß an Sauerstoff, so 


GELB — nn 


Sauerstoff —— 


Wasserstoff 
Abb. 4: Daniellscher Hahn. 


117 


daß das Metall nur schmilzt und in der Wasserstoff- 
atmosphäre vor einer Oxidation geschützt wird, oder 
man führt durch einen Überschuß an Sauerstoff eine 
Oxidation des Metalls und damit dessen Verbrennung 
in der Schweißnaht herbei. 

Für sich betrachtet, ist diese heftige Reaktion zwischen 
Wasserstoff und Sauerstoff eine merkwürdige Sache. 
Von allein nämlich reagieren diese beiden Partner gar 
nicht miteinander. Ein Gemisch der beiden Gase kann 
man beliebig lange aufbewahren, ohne daß eine Reaktion 
eintritt. 

Das eigentlich ist uns viel geläufiger, obwohl wir viel- 
leicht noch nicht bewußt darüber nachgedacht haben: 
daß Stoffe nebeneinader vorliegen und nicht reagieren, 
obwohl bei ihrer Reaktion sehr viel stabilere, das heißt 
energieärmere Produkte entstehen und die überschüssige 
Energie in Form von Wärme freigemacht würde. Zum 
Beispiel ist Kohlendioxid (CO,) eine sehr stabile Ver- 
bindung. Bei ihrer Bildung aus Kohlenstoff und Sauerstoff 
werden pro Mol CO, 394 Kilojoule frei: 


C +0, —>CO; + 394 kJ (6) 


In einer Kohlenhalde aber bleibt diese Energie ge- 
bunden, obwohl der Reaktionspartner Sauerstoff in 
der Luft in großer Menge zur Verfügung steht. 
Sie wird erst frei, die Reaktion kommt erst in Gang, 
wenn die Kohle in einem Ofen verheizt wird. 

Alle organischen Stoffe sind solche energiereichen 
Verbindungen. Die einfachste, das Methan, verbrennt 
mit Sauerstoff unter großer Wärmentwicklung zu 
Kohlendioxid und Wasser: 


CH) + 2% —CO, +2 H,0 0) 


Dennoch können Organismen in einer sauerstoffhaltigen 
Atmosphäre leben. Die Energie, die in aller organischen 
Substanz gleichsam schlummert, tritt zutage in einem 
entzündeten Blatt Papier oder, noch gewaltiger, im 
Inferno eines Waldbrandes. 

Der Grund für dieses gewohnte, aber dennoch ungewöhn- 
liche Verhalten ist leicht einzusehen. Mit Ausnahme 
der Edelgase existieren alle Elemente unter normalen 
Bedingungen nicht in atomarer, sondern in chemisch 
gebundener Form. In allen drei Aggregatzuständen sind 
Wasserstoffmoleküle, nicht Atome, die kleinsten Bau- 
steine des Elements Wasserstoff. Das gleiche gilt für 
Sauerstoff, für Chlor, und wenn Natriummetall ver- 
dampft, bilden sich zunächst Natriummoleküle; erst bei 
höherer Temperatur sind nur noch freie Atome vor- 
handen. Die Atome aller Elemente - mit Ausnahme der 
Edelgase - streben nach chemischer Bindung. Wir 
werden in Kürze erfahren, daß es die Elektronen sind, 
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die in einer chemischen Bindung energetisch günstigere 
Orbitale einnehmen und daher letztlich für die Bindung 
verantwortlich sind. Wenn Atome einesanderen Elements 
nicht greifbar sind, begnügen sich die Atome mit ihres- 
gleichen. In diesen Elementverbindungen, wie Wasserstoff 
(H,), Sauerstoff (O,), Chlor (Cl,), haben die Atome 
gleichsam eine Zwischenrast auf der Suche nach der 
stabilsten aller Bindungen eingelegt, so wie eine Kugel, 
die einen Abhang hinunterrollt und auf halber Höhe 
in einer Mulde liegen bleibt (Abb. 5). 


H/O 
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Abb. 5: Die Energie von Wasserstoff- und Sauerstoffmolekülen 
entspricht einem lokalen Minimum, in dem auch eine bergab 
rollende Kugel verharren würde. Erst durch Energiezufuhr wird 
die Energiebarriere überwunden, über die es schließlich zum 
energieniedrigsten Zustand, der gegenseitigen Bindung zum 
Wassermolekül, geht. 


Und so wie die Kugel eines Anstoßes bedarf, um aus 
der Mulde heraus weiter bergab zu rollen, muß den 
Molekülen in einem Gemisch aus Wasserstoff und 
Sauerstoff zunächst Energie zugeführt werden, damit 
sie den Weg in die noch stabilere Verbindung Wasser 
finden. 


Der zündende Funke 


Die erforderliche Energie kann dem Gemisch in unter- 
schiedlicher Form angeboten werden. Die elektrische 
Energie eines überspringenden Funkens oder die 
Wärmeenergie einer Zündflamme bewirken, daß ein 
Wasserstoff-Sauerstoff-Gemisch mit lautem Knall explo- 
diert. Dabei werden zunächst durch die zugeführte Energie 
einige der Moleküle in freie, äußerst reaktive Atome ge- 
spalten. Sie greifen noch intakte Moleküle an, wobei 


weitere Atome oder reaktive Molekülfragmente ent- 
stehen, so daß sich die einmal gestartete Reaktion wie ein 
Lauffeuer fortpflanzt. Die bei der Bildung von Wasser- 
molekülen frei werdende Reaktionswärme tut ein übri- 
ges, daß die Reaktion nicht zum Stillstand kommt, bevor 
alle Atome ihre geeigneten Bindungspartner gefunden 
haben. Verständlich, daß die beiden Gase, Wasserstoff 
und Sauerstoff, besonders heftig dann reagieren, wenn 
sie im für die Bildung von Wasser richtigen Volumen- 
verhältnis von 2:1, als sogenanntes K.nallgas, vorliegen. 
Auch durch die Energie von Licht kann eine solche 
Kettenreaktion ausgelöst werden, allerdings nur, wenn 
sie zur Spaltung der Moleküle ausreicht. Bei Wasser- 
stoff- oder Sauerstoffmolekülen reicht die Energie des 
sichtbaren Lichts dazu nicht, wohl aber bei Chlor- 
molekülen, in denen die Chloratome durch eine wesent- 
lich schwächere Bindung zusammengehalten werden. 
Schon die gelb-grüne Farbe von Chlorgas zeigt an, daß 
Elektronen in den Chlormolekülen durch sichtbares 
Licht angeregt werden, also vergleichsweise locker darin 
gebunden sind. 

Ein Gemisch aus gleichen Raumteilen Chlor und Wasser- 
stoff reagiert im Dunklen nicht. Bei kurzer Einwirkung 
eines Lichtblitzes allerdings erfolgt explosionsartig die 
Vereinigung zu Chlorwasserstoff: 


Ch + HH—>2 HCI + 183 kJ (8) 


Gestartet wird die Reaktion mit der Spaltung von 
Chlormolekülen durch Licht: 


ec (9) 


Die sehr reaktiven Chloratome entreißen Wasserstoff- 
molekülen den Wasserstoff unter Bildung von Chlor- 
wasserstoff: 


Cl + -—>HCI+H (10) 


Dabei bleiben Wasserstoffatome zurück, die wiederum 
mit Chlormolekülen zu Chlorwasserstoff und Chlor- 
atomen reagieren: 


H+Ch—HcCI + cl (089) 


Durch die beiden letzten Reaktionen werden immer 
wieder neue Atome erzeugt. Nur wenn zwei solcher 
Atome miteinander reagieren, etwa nach 


H + T—HCı, a2) 


ist diese Kettenreaktion unterbrochen; allerdings sorgt 
die frei werdende Energie vor allem der Reaktion (11) 
für den Start von immer neuen Reaktionsketten, bis 
schließlich nur noch Chlorwasserstoff vorliegt. 


Katalysatoren beschleunigen Reaktionen 


Daß Sauerstoff und Wasserstoff, ebenso wie Chlor und 
Wasserstoff, von allein nicht miteinander reagieren, liegt 
an der vergleichsweise geringen Neigung der Moleküle, 
aufzubrechen und weiter zu reagieren. Es gibt nun 
Stoffe, sogenannte Katalysatoren, die die Reaktion zwi- 


schen zwei Komponenten beschleunigen, ja oftmals ' 


überhaupt erst ermöglichen, ohne nach außen hin an der 
Reaktion überhaupt teilzunehmen. Strömt beispielsweise 
Wasserstoff über fein verteiltes Platinmetall, so entzündet 
er sich in Gegenwart von Sauerstoff von allein. Auf 
diesem Effekt beruht das erste Feuerzeug, das von dem 
Chemiker Döbereiner 1823 konstruiert wurde (Abb. 6). 
Darin wird Wasserstoffgas durch Einwirkung von Säure 
auf Zink entwickelt, das gegen fein verteiltes Platin strömt 
und sich dabei entzündet. 


Abb. 6: Das Döbereinersche Feuerzeug. 


Vereinfacht dargestellt kann man sich vorstellen, daß 
bei dieser Reaktion Wasserstoffmoleküle an die Metall- 
oberfläche diffundieren und dort absorbiert werden 
(Abb. 7). Je nach der Stärke der Bindung des Gases 
an das Metall spricht man dabei von einer einfachen 
(physikalischen) Adsorption oder von Chemisorption, 
wenn die Bindung von vergleichbarer Stärke wie in einer 
chemischen Bindung ist. 
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Abb. 7: Adsorption von Wassermolekülen an einer Metallober- 
fläche und Reaktion der adsorbierten Teilchen mit Sauerstoff- 
molekülen. 


Durch die Adsorption wird die Bindung der Wasser- 
stoffatome untereinander geschwächt, so daß sie mit 
anderen Molekülen, beispielsweise mit Sauerstoff, reagie- 
ren können. Die Reaktionsprodukte lösen sich von der 
Oberfläche des Katalysators, die dadurch für eine neue 
Reaktion wieder zur Verfügung steht. Begünstigt wird 
diese „heterogene Katalyse” zwischen zwei verschiedenen 
Phasen, nämlich fest und gasförmig, durch eine mög- 
lichst große Oberfläche des Katalysators, an der die 
Reaktion ja nur stattfinden kann. Dabei sind es vermut- 
lich besondere Stellen der Oberfläche, Kanten oder 
Ecken oder auch Störungen im Gitter, die eine besondere 
katalytische Aktivität entfalten. 

Viele großtschnische Prozesse, die Synthese beispiels- 
weise von Ammoniak aus Stickstoff und Wasserstoff 
oder von Schwefelsäure, sind durch die Entdeckung 
oder Entwicklung geeigneter Katalysatoren überhaupt 
erst ermöglicht v iysatoren, die in einem 
lebenden Organismus in die vielfältigen, nebeneinander 
ablaufenden chemischen Prozesse eingreifen, sind die 
Enzyme. Sei es die Verbrennung von Nahrungsmitteln, 
ie Umwandlung kömerfremderin körpereigene Substan- 
ei es die Informationsübertragu 
ine andere oder von Generstior 
immer sind daran Bazyme beteiligt, Verbindungen 
von hochkomplizierter Natur, maßgeschneiler für die 
jeweilige Reaktion, die sie katalysieren, 


Energieträger Wasserstöffäfome 


Wenn man sagt, die Bindung der Wassersioffatone im 
Wasserstoffmsleklil sei sehr fest, © meint man damit, 
daß ein großer Energiebetrag notwendig ist, um diese 
Bindung zu spalten; fiir jedes Mol werden dazu 
435 Kulejouie bendige 
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Abb. 8: Darstellung von atomarem Wasserstoff in einer Lang- 
muir-Fackel. 


Dieser Energiebeitrag wird wieder frei, vereinigen sich 
Wasserstoffatome wieder zu Molekülen. Die großen 
Energiebeträge, die atomarer Wasserstoff, wenn auch 
nur für kurze Zeit, zu speichern vermag, werden in der 
sogenannten Langmuir-Fackel praktisch ausgenutzt 
(Abb. 8). Dabei wird durch die Energie eines Licht 
bogens, der zwischen zwei Wolframelektroden in einer 
Wasserstoffatmosphäre brennt, ein durchgeblasener 
Strahl von Wasserstoff in atomaren Wasserstoff zerlegt 
Die Vereinigung der Atome erfolgt nur kurze Zeit 
später, etwa auf einer Metalloberfläche, die durch die frei 
werdende Rekombinationswärme stark erhitzt wird. 
Mit dieser Anordnung lassen sich Temperaturen bis zu 
000° erzielen und somit selb chstschmelzende Stoffe 
zum Schmelzen bringen. Ließe sich die Rückbil 
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ildung 
des molekularen Wasserstoffs hinauszögern - und Ver- 
suche dieser Art gibt es bereits -, so könnte man die 
zugeführte Energie speichern und bei Bedarf aus dem 
atomaren Wasserstoff wieder zurückgewinnen. 

Die Energie, die so sichtbar bei der Verei 
je zwei Wasserstoffatomen zu einem Molekül 
kann nur darauf zurückzuführen sein, daß die beiden 
Elektronen im Wasserstoffmolekül einen stabileren, das 
heißt energieärmeren Zustand einnehmen als jedes 
Elektron einzeln in seinem Atom. Wie hat man sich die 
Verteilung dieser Elektronen im Molekül vorzustellen? 
Wir werden sehen, daß wir zur Beschreibung dieser 
Atombindung keine neuen Postulate einführen müssen. 
So wie sich die Örbitale in einem Atom aus den stehenden 
Wellen einer kreisförmig begrenzten Membran bzw. einer 
Hohlkugel ableiten ließen, so sind die Orbitale eines 
Moleküls den stehenden Wellen einer entsprechend ge- 
formien Membran oder eines Hohlkörpers vergleichbar. 
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Molekülorbitale - Elektronenwolken im Molekül 


In einem zweiatomigen Molekül besitzen die beiden 
Atomkerne einen bestimmten Abstand. Das elektrische 
Feld, in dem sich die Elektronen bewegen, entsteht 
durch Überlagerung der kugelsymmetrischen Felder der 
beiden einzelnen Kerne. Eine Membran (Abb. 9), die als 
mechanisches Modell für die Zustände eines Elektrons 
in einem solchen Feld dienen soll, besitzt deshalb keine 
kreisförmige, sondern eine ovale Begrenzung. 


Abb. 9: Membranmodell eines zweiatomigen Moleküls und die 
energieärmste stehende Weile einer solchen Membran. 


Die stehenden Wellen, die eine solche Membran aus- 
bilden kann, lassen sich direkt aus den stehenden Wellen 
einer kreisförmig begrenzten Membran (Kapitel 6) ab- 
leiten. So ist die energieärmste von ihnen durch einen 
Bauch in der Mitte ausgezeichnet; Knotenlinien, außer 
der Membranbegrenzung, gibt es nicht. Diese stehende 
Welle entspricht also dem 1s-Zustand eines Elektrons 
im Wasserstoffatom. 

In einem Molekül mit zwei Atomkernen von gleicher 
Ladung, etwa zwei Wasserstoffkernen, entspricht dieser 
Zustand einer Wellenfunktion, die zwar ausgeprägte 
Spitzen an den Kernen besitzt, wo die Anziehung zwi- 
schen Kern und Elektron am größten ist (Abb. 10). Doch 
istdie Amplitude auch in der Region zwischen den beiden 
Protonen hoch, so daß ein Elektron in diesem Zustand 
außer in der Nähe der beiden Kerne auch zwischen 
ihnen anzutreffen ist. _ 

In dieser sogenannten Bindungsregion des Moleküls wirkt 
gleichzeitig. Umgekehrt werden die Kerne durch die 


Elektronendichte zwischen ihnen wie durch eine Art 
Kitt zusammengehalten. Das ist gleichzeitig das Kenn- 
zeichen der Atombindung: eine vergrößerte Elektronen- 
dichte zwischen zwei Atomkernen, die zur Erniedrigung 
der Energie des Moleküls im Vergleich zu den freien 
Atomen und damit zur chemischen Bindung führt. 
Nach außen läßt sich das Bild der Elektronenverteilung 
von Abb.10 am besten mit einer Elektronenwurst ver- 
gleichen, die beide Atomzentren umhüllt (Abb. 11). Sol- 
che Elektronenwolken, die nicht, wie im Atom, nur ein 
Zentrum, sondern mehrere besitzen, sich also über ein 
ganzes Molekül erstrecken, bezeichnet man als Molekül- 
orbitale. 


Abb. 11: Räumliche Konturlinie des stabilsten Orbitals im 
Wasserstoffmolekül. 


Schon durch ein Elektron können zwei Wasserstoff- 
kerne in einer Atombindung verknüpft werden. Das 
entstandene Gebilde besitzt eine positive Überschuß- 
ladung, es ist also ein Ion, das Wasserstoffmolekülion, 
H,*. Zur Spaltung dieser Einelektronenbindung sind 
bereits 256 Kilojoule erforderlich: 


256 kJ +Hb+ —H+H (14) 
Besorgen nicht ein, sondern zwei Elektronen die Bin- 
dung, wie im Wasserstoffmolekül, so ist die Atom- 

stärker, wie es bereits quantitativ die 
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Abb. 12: Zusammenhang zwischen der Anzahl bindender Elek- 
tronen und dem Kernabstand im Wasserstoff bzw. Wasserstoff- 
molekülion. 


Dieser Zusammenhang gilt ganz allgemein: 


® Je größer die Zahl der bindenden Elektronen zwischen 
zwei Atomzentren in einem Molekül, desto größer ist 
die Bindungsenergie (das heißt, desto fester ist die 
Bindung) und desto kleiner ist der Bindungsabstand 
dieser beiden Zentren. 


Kernabstand = Gleichgewichtsabstand 


Der experimentell bestimmte Abstand der beiden 
Wasserstoffkerne im Wasserstoffmolekül von 0,74-10-10 m 
wird auch als Gleichgewichtsabstand bezeichnet. Denn 
eine Atombindung ist nicht starr, sondern verformbar 
wie eine Feder, die auch in ihrer Ruhelage eine be- 
stimmte Länge Iy besitzt, aber durch Krafteinwirkung 
gestaucht oder gestreckt werden kann (Abb. 13). 

Dabei ist mit einer Stauchung bzw. Streckung der Feder 
eine Erhöhung der (potentiellen) Energie verbunden. 
Sie wird der Feder von außen durch die angreifende 


Energie 


; Federlänge 
NINE: gestauchte 
NW entspannte 

gestreckte Feder 


Abb. 13: Energie einer Feder in Abhängigkeit von ihrer Länge. 
Die Länge der Feder in ihrer Ruhelage ist /g. 
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Kraft zugeführt. Beim „Loslassen” der Feder schnellt 
sie in ihre Ruhelage zurück. 

Aus spektroskopischen Untersuchungen, speziell der 
Infrarotspektroskopie, ist bekannt, daß sich auch eine 
Atombindung in gewissen Grenzen elastisch verformen 
läßt wie eine Feder. In Abb. 14 ist die Energie eines 
Wasserstoffmoleküls in Abhängigkeit vom Bindungs- 
abstand der beiden Atomzentren dargestellt. Sie sollte 
zum besseren Verständnis mit der Abb. 13 verglichen 
werden. 

Dem Minimum der Energie entspricht der Gleichge- 
wichtsabstand 9. An der Energieskala links ist abzulesen, 
daß mehr als 400 kJ erforderlich sind, um die beiden 
Kerne aus diesem Abstand aufunendliche Entfernung zu 
bringen, sie praktisch voneinander zu trennen. Wird 
der Abstand verringert - in der Abb. 14 entspricht das 
einer Bewegung auf der Kurve vom Minimum nach 
links -, so steigt die Energie zunächst langsam, dann steil 
an. Sie nimmt sogar positive Werte an, das heißt, mit einer 
stark gestauchten Bindung ist ein Wasserstoffmolekül 
weniger stabil als zwei getrennte Wasserstoffatome. Wird 
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Abb. 14: Energie eines Wasserstoffmoleküls in Abhängigkeit 
von der Bindungslänge. 


der Kernabstand dagegen vergrößert, so steigt die Energie 
zunächst vergleichsweise steil, dann zunehmend flacher 
an, um sich langsam dem Nullniveau der Energie zu 
nähern, das heißt der Energie von zwei getrennten, 
nicht durch eine Bindung verknüpften Wasserstoff- 
atomen. Nur in einem engen Bereich um den Gleich- 
gewichtsabstand r, stimmt die Energiekurve mit dem 
einfachen Energie-Abstandsgesetz überein, das für die 
elastische Verformung einer Feder gilt (Abb. 13). 


Die Kräfte in einer Atombindung 


Die Abhängigkeit der Energie eines Wasserstoffmoleküls 
vom Abstand der beiden Kerne läßt sich durch quali- 
tative Überlegungen verstehen. Im Gleichgewicht, das 
heißt beim Kernabstand r,, besteht zwischen den ver- 
schiedenen Energiekomponenten, die zur Gesamtenergie 
des Moleküls addieren, ein optimaler Kompromiß. Die 
kinetische Energie der Elektronen, eine Folge ihres 
Welle-Teilchen-Dualismus, und die Abstoßung der bei- 
den positiv geladenen Wasserstoffkerne wird durch die 
Anziehung der Elektronen durch die Kerne mehr als 
ausgeglichen; Beweis dafür ist die hohe Bindungsenergie 
des Moleküls. Aus Abb. 15 ist ersichtlich, daß in dieser 
Gleichgewichtskonfiguration die kinetische Energie der 
Elektronen gerade halb so groß ist wie die potentielle 
Energie, die die Summe aus Kern-Kern-, Kern-Elektron- 
und Elektron-Elektron-Wechselwirkung darstellt. 


potentielle Energie 


®-®+®-9+0-© 


Energie 


kinetische Energie 
der Elektronen 


Abb. 15: Änderung der potentiellen, kinetischen und Gesamt- 
energie eines zweiatomigen Moleküls in Abhängigkeit vom 
Kernabstand. m= Gleichgewichtsabstand; 0-Linie = Energien 
der getrennten H-Atome. 


Wird der Kernabstand verringert, so steigt die kinetische 
Energie der Elektronen, dann auch die potentielle Energie, 
stark an. Beides ist leicht verständlich: durch die Stau- 
chung verringert sich der Raum, der den Elektronen 
zur Verfügung steht. Ihre Wellenlänge wird verkürzt, 
und damit steigt ihre Geschwindigkeit und auch ihre 
kinetische Energie. Die potentielle Energie sinkt zu- 
nächst, weil die Anziehung der Elektronen durch die 
beiden Kerne in der Bindungsregion steigt. Dann aber 
fällt die Zunahme der Kernabstoßung bei geringerem 
Kernabstand stärker ins Gewicht, so daß auch die 
potentielle Energie insgesamt ansteigt. 

In der entgegengesetzten Richtung fällt die kinetische 
Energie ab, wenn der Kernabstand vergrößert wird, da 
den Elektronen ein größerer Raum zur Verfügung steht. 
Gleichzeitig steigt aber die potentielle Energie stark an, 
da das Potential in der Bindungsregion für die Elek- 
tronen immer weniger attraktiv wird. 

Ob im Atom oder im Molekül, es sind die gleichen 
Prinzipien, die die optimale Form eines Orbitals darin 
bestimmen. Im Atom, sagten wir, ist es die potentielle 
Energie, die das Orbital eines Elektrons möglichst um den 
Kern herum zu konzentrieren sucht (Abb. 16). Dem steht 
die kinetische Energie des Elektrons gegenüber, die nach 
einer möglichst weiten, ausgedehnten Wolke drängt. 
Umhüllt die Elektronenwolke in einem Molekülorbital 
zwei getrennte Atomzentren, so steht ihr von vornherein 
mehr Raum zur Verfügung. Das Elektron kann also 
seine Wolke verkleinern, d. h., sich mehr in der Nähe 
der Kerne aufhalten, ohne seine kinetische Energie zu 
sehr zu erhöhen. 


© Es ist dieser Gewinn an potentieller Energie, der 
letztlich für den Zusammenhalt von zwei Atomen in 
einer Atombindung verantwortlich ist. 


mem)» potentielle Energie 
2» kinetische Energie 


GER, 


Abb. 16: Gegensätzliche Wirkung der potentiellen und kineti- 
schen Energie in einem Atom- bzw. Molekülorbital. 
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Schwache Atombindungen - die Alkalimetalle 


Im Wasserstoffatom steht ein Elektron zur Verfügung, 
mit dem Wasserstoff eine Atombindung eingehen kann. 
In dieser Beziehung ähnelt dieses Element den Alkali- 
metallen. Außerhalb einer gefüllten Edelgasschale be- 
sitzen alle diese Elemente jeweils ein Elektron in dem 
nächst höheren s-Orbital, beim Lithium im 2s-, beim 
Natrium im 3s-Orbital und so fort. Auch die Alkali- 
metalle bilden zweiatomige Moleküle, wobei die beiden 
Valenzelektronen von jeweils zwei Atomen die Ver- 
knüpfung über eine Atombindung besorgen. Allerdings 
sind diese Bindungen wesentlich schwächer, wie die 
folgende Tabelle zeigt. 


Molekül Bindungsenergie 
in Kilojoule pro Mol 
H-H 435 
Li-Li 110 
Na-Na 71 
K-K 50 
Rb-Rb 46 
Gs=Cs 42 


Die Bindung zwischen zwei Lithiumatomen im Liy-Mole- 
kül ist nicht nur um das Vierfache schwächer als die im 
Wasserstoffmolekül; sie ist mit 2,67 - 101° m auch knapp 
viermal so lang und bestätigt einmal mehr den Zu- 
sammenhang zwischen der Länge einer Bindung und 
ihrer Festigkeit. Die geringe Bindungsenergie der Alkali- 
metallmoleküle hat auch zur Folge, daß schon bei der 
Siedetemperatur dieser Metalle die Gasphase neben den 
Molekülen bereits einen beträchtlichen Anteil an disso- 
ziierten Atomen enthält. 

Die schwachen Atombindungen der Alkalimetalle hän- 
gen mit den niedrigen Ionisierungsenergie dieser Ele- 
mente zusammen, also mit der Tatsache, daß das 
äußerste s-Elektron im Atom nur sehr locker gebunden 
ist. 


1 Elektron 
im Feld von 
1 Proton 


im Feld von 
Li 3 Protonen L-—Li 


Abb. 17: Lithiumatom und Lithiummolekül Li. 
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Lithium beispielsweise hat die Ordnungszahl 3. Den drei 
positiven Kernladungen eines Lithiumatoms stehen im 
1s-Orbital zunächst zwei Elektronen gegenüber (Abb. 17), 
Dadurch werden von den Kernladungen zwei nach außen 
weitgehend abgeschirmt, so daß das dritte Elektron, im 
2s-Orbital, von nur wenig mehr als einer positiven 
Ladung angezogen wird und deshalb vergleichsweise 
locker gebunden ist. 

Bei der Bindung von zwei Lithiumatomen zum Molekül 
ändern die 1s-Elektronen in ihren sehr kompakten 
Orbitalen ihre Verteilung praktisch kaum. Sie „spüren” 
sozusagen nicht, daß die Atome eine Atombindung ein- 
gegangen sind. Lediglich die beiden 2s-Elektronen, von 
jedem Atom eins, bilden eine gemeinsame Wolke, die 
die Rümpfe der beiden Lithiumatome einhüllt. 

Wegen des im Vergleich zum Wasserstoffmolekülgroßen 
Abstands der beiden Atomkerne im Lithiummolekül 
ist die Bindungsregion zwischen den Kernen für die 
2s-Elektronen wenig attraktiv. Einer Verkleinerung des 
Abstands aber wirkt die Abstoßung der beiden gefüllten 
l1s-Orbitale entgegen; sie wird um so größer, je näher 
sich die Atomrümpfe kommen. Die Kontraktion der 
2s-Orbitale, die zu einem Gewinn an potentieller Energie 
führt, ist ebenfalls eingeschränkt, da in einem kleineren 
Molekülorbital die Abstoßung durch die Elektronen der 
beiden 1s-Orbitale wächst. In den schwereren Alkali- 
metallen wirken diese Faktoren noch ungünstiger auf die 
Bindungsbildung, so daß die Atombindung vom Li, zum 
Cs, immer schwächer wird. 


Molekülorbitale durch Überlappung von Atom- 
orbitalen 


Im Wasserstoffmolekül haben wir die Form des Molekül- 
orbitals für die beiden Elektronen von der stehenden 
Welle abgeleitet, die im Raum des Moleküls ausgebildet 
werden kann (Abb. 9 und 10). In Abb. 18 ist diese Wellen- 
funktion zusammen mit der Wellenfunktion eines Elek- 


PH 


+ + 
Abb. 18: Wellenfunktion des Elektrons im Grundzustand des 
Wasserstoffmoleküls und (dünner gezeichnet) die 1s-Wellen- 
funktion der isolierten Wasserstoffatome. Rechts schematisch 
die Überlappung der 1s-Orbitale. 


trons im Wasserstoff-1s-Orbital dargestellt. Die beiden 
wichtigsten Einflüsse, die die Stabilität der Atombindung 
ausmachen, sind auch in dieser Abbildung zu erkennen: 
a) die Kontraktion des Molekülorbitals im Vergleich 
zu den Atomorbitalen (besonders deutlich an der dem 
anderen Kern abgewendeten Seite des Moleküls), die den 
hohen Gewinn an potentieller Energie hervorruft; 

b) die Erhöhung der Elektronendichte in der Bindungs- 
region zwischen den beiden Kernen, durch die vor 
allem die kinetische Energie des Elektrons herabgesetzt 
wird. 

Die typischen Merkmale der beiden Atomorbitale, ihre 
Größe etwa und die Anzahl der Knotenflächen in ihnen, 
bleiben beim Übergang ins Molekülorbital jedoch erhal- 
ten. In einem vereinfachten, aber sehr bewährten Modell 
denkt man sich daher die Molekülorbitale direkt aus 
Atomorbitalen zusammengesetzt, in einem Vorgang, den 
der Chemiker als „Überlappung” von Orbitalen zu be- 
zeichnen pflegt, der aber eher als eine Interferenz der 
stehenden Wellen zweier Atome zu einer Welle im 
Molekül anzusehen ist. In Abb. 18 ist rechts dargestellt, 
wie man ganz schematisch zwei sich gegenseitig durch- 
dringende 1s-Orbitale zeichnet, um zu einer qualitativen 
Beschreibung des Molekülorbitals zu kommen. Zwar 
gehen die oben noch einmal zusammengestellten Ver- 
änderungen der Atomorbitale beim Übergang ins Mole- 
külorbital in dieser groben Darstellung verloren. Bei 
vielen Überlegungen jedoch läßt sie sich mit großem 
Nutzen verwenden. 

Es wird beispielsweise sofort verständlich, daß bei der 
Überlappung von zwei Atomorbitalen immer zwei ver- 
schiedene Molekülorbitale entstehen. Im einen über- 
lappen die beiden Atomfunktionen mit gleichem Vor- 
zeichen; das entstehende Orbital entspricht dem be- 
kannten in Abb. 18 noch einmal dargestellten Orbital. 
Die Atomfunktionen können aber auch mit entgegen- 
gesetztem Vorzeichen überlappen; ein solches aus zwei 
ls-Orbitalen entstandenes Molekülorbital ist in Abb. 19 
gezeigt. 


Abb.19: Angeregtes Molekülorbital im Wasserstoffmolekülion 
und zugehörige Elektronendichteverteilung. 


Das Orbital besitzt in der Mitte zwischen den beiden 
Kernen eine Knotenfläche. Die zugehörige Elektronen- 
dichteverteilung (Abb. 19 rechts) erweckt den Eindruck, 
als stießen sich die beiden Wasserstoffatome in diesem 
Zustand ab. Tatsächlich vermittelt ein solches Orbital 
auch keine Bindung zwischen zwei Atomen; es ist ein 
sogenanntes „antibindendes” Orbital, das gewöhnlich 
durch einen Stern (*) als solches gekennzeichnet wird. 
In einem bindenden Orbital ist die Energie eines Elek- 
trons verglichen mit einem Atomorbital erniedrigt. 
Darauf beruht, wie wir gesehen haben, ja überhaupt 
die bindende Wirkung eines solchen Molekülorbitals. 
In einem Diagramm mit der Energie als Ordinate liegt 
ein solches Orbital daher unter den Atomorbitalen der 
getrennten Atome (Abb. 20). 


pr 


Abb. 20: Bildung eines bindenden und eines antibindenden 
Molekülorbitals aus zwei 1s-Atomorbitalen. 


Die Energie eines Elektrons in einem antibindenden 
Orbital ist dagegen erhöht; ein solches Orbital wird daher 
immer erst dann besetzt, wenn das entsprechende bin- 
dende Orbital mit einem Elektronenpaar bereits gefüllt 
ist. Denn das haben Molekülorbitale mit Atomorbitalen 
gemein: es können sich nie mehr als zwei Elektronen 
im gleichen Orbital aufhalten. Sind also in einem 
Molekül mehr als zwei Elektronen unterzubringen, so 
müssen, wie im Atom, die verfügbaren Orbitale nach 
ansteigender Energie paarweise mit Elektronen besetzt 
werden. Bei den Alkalimetallen konnten wir eine ein- 
fachere Betrachtung durchführen, weil praktisch nur das 
äußerste s-Elektron die Bindung besorgt. 


Warum es keine Heliummoleküle gibt 


Die ausgeprägte Reaktionsträgheit der Edelgase hatten 
wir im vorletzten Kapitel mit der abgeschlossenen Elek- 
tronenhülle in den Atomen dieser Elemente erklärt. 
Wir könnten aber dennoch versuchen, aus zwei Helium- 
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Abb. 21: Energieniveaudiagramm eines (hypothetischen) Helium- 
moleküls. 


atomen beispielsweise ein Heliummolekül, He), zu 
bilden. In Abb. 21 ist gezeigt, wie sich die Energie der 
Atomorbitale beim Übergang in die Molekülorbitale 
ändert. 

Durch Überlappung entsteht ein bindendes und ein 
antibindendes Orbital. Das letztere ist durch seinen 
Vorzeichenwechsel beziehungsweise durch seine Kno- 
tenfläche quer zur Bindung immer leicht zu erkennen. 
Da jedes Heliumatom in die Bindung zwei Elektronen 
einbringt, sind beide Molekülorbitale, mit je zwei 
Elektronen, voll besetzt, Die bindende Wirkung des einen 
Elektronenpaars wird durch die abstoßende Wirkung 
des zweiten mehr als aufgehoben, so daß insgesamt 


das antibindende Molekülorbital angehoben werden. 
Jedes der Orbitale ist nun einzeln besetzt, und wie beim 
Helium würden wir aus einer solchen Elektronen- 
konfiguration keine Bindung mehr erwarten. Abb. 22 
zeigt, daß diese Erwartung begründet ist: nur im Grund- 
zustand durchläuft die Energiekurve des Wasserstoff- 
moleküls ein Minimum, das unterhalb der Eneigie der 
getrennten Atome liegt. 
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Abb. 22: Energie eines Wasserstoffmoleküls in Abhängigkeit 
vom Kermnabstand und von der Orbitalbesetzung. Untere Kurve: 
Grundzustand, obere Kurve: angeregter Zustand. 


Im angeregten Zustand ist die Energie eines Wasser- 
stoffmoleküls aber bei jedem Kernabstand höher als 
die Energie von zwei getrennten Wasserstoffmolekülen, 
so daß solche angeregten Moleküle spontan zerfallen. 


Da der Atomradius der Halogene, infolge der Besetzung 
größerer Orbitale, vom Fluor zum Jod hin wächst, ist 
es nicht verwunderlich, daß auch der Kernabstand in 
den Molekülen in derselben Reihenfolge deutlich an- 
steigt. Vom Chlor zum Jod nimmt die Bindungsenergie 
ab, eine erneute Bestätigung dafür, daß Bindungen um so 
stärker sind, je kleiner der Bindungsabstand ist. Das 
Fluor allerdings spielt in dieser Hinsicht eine Außen- 
seiterrolle. Aus noch nicht vollständig geklärten Gründen 
ist die Bindung des Fluors im Fluormolekül ungewöhn- 
lich schwach, während Fluor mit anderen Elementen, 
wie Wasserstoff, Kohlenstoff oder Silicium, außerge- 
wöhnlich feste Bindungen eingeht. 

In Abb. 23 sind die Energieniveaus von zwei getrennten 
Fluoratomen, mit der entsprechenden Elektronenbe- 
setzung, dargestellt. Bei der Bildung eines Fluormoleküls 
können wir die Wechselwirkung der vollständig gefüllten 
Atomorbitale zu Molekülorbitalen vernachlässigen. 
Wie am Beispiel des Heliums oder des angeregten 
Wasserstoffmoleküls gezeigt, können sie zur Bindung 
nicht beitragen. 
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Abb. 23: Besetzung der Atomorbitale im Fluor und Bildung 
einer Atombindung aus den beiden einfach besetzten 2p-Orbi- 
talen. Darunter Valenzstrichformel von Fluor und vom Fluor- 
molekül. 


Gebunden werden die beiden Fluoratome durch Über- 
lappung der beiden einfach besetzten p-Orbitale. Das 
bindenden Molekülorbital, das dabei entsteht, ist schema- 
tisch in Abb. 24 dargestellt, ebenso das antibindende, 
das allerdings im Fluormolekül nicht besetzt ist. Da 
sich die Elektronen in einem solchen Molekülorbital 
sowohl am einen als auch am anderen Fluoratom auf- 
halten, kommen beide durch diese Elektronenteilung 
zu einer Elektronenkonfiguration, in der alle verfügbaren 
Orbitale doppelt besetzt sind, einer Edelgaskonfiguration 
‚also. Die große Neigung des Fluors, besonders mit elek- 
tropositiven Elementen unter Salzbildung zu reagieren 
und dabei selbst in den negativ geladenen Zustand über- 
zugehen, zeigt aber, daß die Bindung im Fluormolekül 
- wie auch in allen anderen Halogenen - nur eine Not- 
lösung ist. 


Eine Kurzschrift für Moleküle 


In Abb. 23 ist ferner eine symbolische Kurzschrift ange- 
geben, der sich der Chemiker gerne bedient, um die 
Bindungsverhältnisse in einem Molekül anzudeuten. 
Zur Bindung beitragen können nur die sogenannten 
Valenzelektronen. Das sind diejenigen Elektronen, die 


in einem Atom Orbitale außerhalb der letzten gefüllten 


Edelgasschale besetzen. Im Fluor sind das die Elektronen 
außerhalb des 1s-Orbitals, des sogenannten Helium- 
rumpfes. 


Abb. 24: Bildung eines bindenden und eines antibindenden 
Molekülorbitals durch Überlappung von zwei p-Orbitalen. 


In den Valenzstrichformeln der Abb. 23 werden alle 
Valenzelektronen angegeben, und zwar 


® bindende Elektronenpaare als Valenzstrich zwischen 
den gebundenen Elementen, 

® für die Bindung nicht beanspruchte, sogenannte ein- 
same oder freie Elektronenpaare als Querstriche am 
jeweiligen Elementsymbol, und 

® ungepaarte Elektronen als Punkte. 


Fluoratome besitzen sieben Valenzelektronen, und zwar 
drei Elektronenpaare und ein ungepaartes Elektron. Im 
Fluormolekül wird aus zwei ungepaarten Elektronen 
ein Bindungselektronenpaar, während die anderen 
Elektronenpaare als einsame Elektronen für die Bindung 
primär nicht beansprucht werden. 

Einige weitere Valenzstrichformeln: 

H-H 

Wasserstoffatome besitzen ein Valenzelektron; in der 
Valenzstrichformel des Wasserstoffmoleküls wird das 
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daraus gebildete Bindungselektronenpaar durch einen 
Querstrich zwischen den beiden Elementsymbolen ge- 
kennzeichnet. 

Na-Na 

Alle Alkalimetalle bringen ein Valenzelektron in ihre 
Verbindungen ein. Die Valenzstrichformel von Natrium- 
molekülen weist das aus. 

ICI-C1| 

Von den sieben Valenzelektronen der Halogene wird 
eines in die kovalente Bindung eingebracht; an jedem 
Halogen bleiben drei einsame Elektronenpaare unge- 
bunden. 

Die Zahl der Valenzelektronen eines Elements hängt 
natürlich eng mit seiner Stellung im Periodensystem 
zusammen. Das wird besonders deutlich, wenn wir im 
folgenden die Verbindungen, die Wasserstoff mit den 
verschiedenen Elementen der ersten Achterperiode ein- 
geht, untersuchen. 


Ein gewinkeltes Molekül - das Wasser 


Der mengenmäßig größte Anteil des Wasserstoffs auf der 
Erde ist in seiner Verbindung mit Sauerstoff, im Wasser 
also, enthalten. Wassermoleküle sind gewinkelt gebaut 
(Abb. 25): die beiden Bindungen des Sauerstoffatoms 
zu den Wasserstoffatomen schließen einen Winkel von 
104,5° ein. Wie kommt diese Struktur zustande? 


Abb. 26: Valenzelektronen eines Sauerstoffatoms, einfach be- 
setzte p-Orbitale und daraus zwei Atombindungen zu den 
Wasserstoffatomen, die einen Winkel von 90° einschließen. 
Abstoßung der Wasserstoffatome untereinander führt zur Auf- 
weitung des Bindungswinkels auf 104,5°. 


* 


seien das 2p,- und das 2p,-Orbital. Mit je einem dieser 
Orbitale kann ein Wasserstoffatom gebunden werden. 


Valenzelektronen bleiben unbenutzt. 
 p-Orbitale aufeinander senkrecht stehen, sollte 
g einen Winkel von 90° 


Dem Wasser ähnlicher als vermutet: Ammoniak 


Links vom Sauerstoff mit der Ordnungszahl 7 steht im 
Periodensystem das Element Stickstoff. Die Verteilung 
seiner fünf Valenzelektronen auf die vier Valenzorbitale 
zeigt die Abb. 27. Das 2s-Orbital ist doppelt, die drei 
2p-Orbitale sind einfach besetzt. Mit diesen fünf Blektro- 
nen kann Stickstoff nicht etwa auch fünf Atombindungen 
ausbilden, sondern höchstens vier. Denn in jede Atom- 
bindung geht ja ein Atomorbital des Stickstoffs ein, und 
nur vier Atomorbitale sind im Stickstoffatom von ge- 
eigneter Energie für eine chemische Bindung, nämlich 
die genannten vier Valenzorbitale. 

Mit drei Wasserstoffatomen kann ein Stickstoffatom 
über die drei 2p-Orbitale Atombindungen eingehen. Aus 
denselben Gründen wie beim Wasser sollte in der 
entstehenden Verbindung, dem Ammoniak (NH3), der 
Winkel zwischen je zwei N-H-Bindungen 90° betragen. 
Der experimentell bestimmte Winkel ist größer, 107°, 
doch zeigt diese pyramidale Struktur des Ammoniak- 
moleküls, daß unser Modell, Molekülorbitale aus Atom- 
orbitalen abzuleiten, vernünftig scheint. 

Im Ammoniak besitzt jedes Stickstoffatom ein freies 
Elektronenpaar, das formal das 2s-Orbital besetzt. Im 
nächsten Kapitel werden wir sehen, daß die „Chemie” 
des Ammoniaks weitgehend von diesem einsamen 
Elektronenpaar bestimmt wird, so wie das chemische 
Verhalten des Wassers von dessen zwei freien Elektronen- 
paaren. 


Fluorwasserstoff 


Von allen Elementen ist Fluor das reaktivste. Wasser- 
stoffverbindungen, wie dem Wasser oder dem Ammo- 
niak, entreißt er in sehr heftiger Reaktion den Wasserstoff, 
um damit selbst eine Verbindung einzugehen: 
Fluorwasserstoff: 

2 NH; + 3 BR — N; + 6 HF (15) 
Ho + BR — In O, +2 HF (16) 
Die Heftigkeit dieser Reaktion ist leicht zu erklären: 


im Fluormolekül sind die Fluoratome vergleichsweise 
locker gebunden: 


155:K, + —2E an 


Dagegen wird bei der Bildung der H-F-Bindung sehr 
viel Energie frei: 


HH FZSHR FSK (18) 


PH H+ 
25 > 


-Q) 


Abb. 28: Valenzelektronen des Fluors und Atombindung 
im Fluorwasserstoff. 
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Die sehr starke Bindung im Fluorwasserstoff wird 
über das eine einfach besetzte 2p-Orbital am Fluor 
vermittelt (Abb. 28). 

Schreibt man die Valenzstrichformeln der drei eben 
besprochenen Wasserstoffverbindungen nebeneinander, 
so wird klar, wie in allen das Zentralatom durch Bindung 
der gerade ausreichenden Zahl von Wasserstoffatomen 
ein Elektronenoktett, also die Elektronenstruktur des 
Edelgases Neon, erreicht: 

An 0 H |IE-H INel 

HHH H 

Welche Zusammensetzung und welche Struktur erwarten 
wir für die Verbindung aus Kohlenstoff und Wasser- 
stoff, für jene Verbindung also, die sich in der obigen 
Reihe links an das Ammoniak anschließt? 


Der Kohlenstofftetraeder 


Wir werden sehen, daß die Bindungsverhältnisse beim 
Kohlenstoff einer Erweiterung unseres einfachen Mo- 
delis bedürfen. Nach der Besetzung der Orbitale des 


? 


2p — 
rt +++ 
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Kohlenstoffs im Grundzustand (Abb. 29) sollte man näm- 
lich nur die Bildung von zwei Atombindungen erwarten; 
in den weitaus meisten Kohlenstoffverbindungen gehen 
vom Kohlenstoff aber vier Bindungen aus. 

Vier Bindungen, etwa zu Wasserstoff, kann ein Kohlen- 
stoffatom nur ausbilden, wenn es zuvor aus dem 
2s-Orbital ein Eiektron in das leere 2p-Orbital befördert. 
Die dazu erforderliche Energie wird durch die dadurch 
erschlossene Möglichkeit, statt zwei vier Atombindungen 
zu betätigen, mehr als kompensiert. Das 2s- und die 
drei 2p-Orbitale, jeweils mit einem Elektron besetzt, 
ergeben zusammen eine vollständig kugelsymmetrische 
Ladungsverteilung. Wenn vier Wasserstoffatome sich 
einem Kohlenstoffatom in dieser Ladungswolke nähern, 
um Bindungen mit ihm einzugehen, so werden sie gegen- 
seitig den größtmöglichen Abstand zu wahren ver- 
suchen. Auf der Oberfläche einer Kugel haben vier 
Punkte dann den größten Abstand, wenn sie sich an den 
Ecken eines der Kugel eingeschriebenen regelmäßigen 
Tetraeders befinden (Abb. 30). 

Und genau das ist die Struktur, die man in der einfach- 
sten Kohlenstoff-Wasserstoff-Verbindung, dem Methan, 


findet: vier identische C-H-Bindungen und zwischen 
je zwei von ihnen ein Bindungswinkel von 109,5°, 
Das ist der Winkel, den in einem Tetraeder (Abb. 30) 
immer zwei Ecken mit dem Mittelpunkt einschließen. 
Die Orbitale im Kohlenstoffatom, die die Bindung zu 
den Wasserstoffatomen besorgen, sind nicht mehr die 
reinen Atomorbitale, sondern Mischungen aus ihnen, 
sogenannte Hybridorbitale. Wenn sie, wie im Methan 
und ebenso in den meisten anderen Kohlenstoffverbin- 
dungen, zu einer tetraedrischen Geometrie führen, 
bezeichnet man sie auch als Tetraederhybride. 


Abb. 30: Kugel mit eingeschriebenem regelmäßigen Tetraeder. 


Kohlenstoff hat genau so viele Valenzelektronen wie 
Valenzorbitale, nämlich vier, und deswegen können 
Kohlenstoffatome auch direkt vier Atombindungen 
ausbilden. In den nachfolgenden Elementen steigt die 
Zahl der Valenzelektronen, nicht aber die Zahl der 
Valenzorbitale, so daß Stickstoff nur drei, Sauerstoff 
zwei und schließlich das Fluor nur ein Valenzorbital 
besitzt, das einfach besetzt ist und für Bindungen zur 
Verfügung steht. Wir werden im nächsten Kapitel sehen, 
daß auch diesen Verbindungen Möglichkeiten offen 
stehen, die Zahl ihrer Bindungen zu vergrößern. 

Bei den drei Elementen, die dem Kohlenstoff voran- 
gehen: Bor, Beryllium und Lithium, ist umgekehrt die 
Zahl der Valenzelektronen kleiner als die Zahl der 
Valenzorbitale, nämlich drei, zwei und eins. Wie werden 
diese Elemente in ihren Verbindungen mit Wasserstoff 
mit diesem Elektronenmangel fertig? 


Stabilität durch Dimerisierung: Diboran 


Bor bildet mit Wasserstoff eine Reihe höchst ungewöhn- 
licher Verbindungen, die sogenannten Borwasserstoffe 
oder Borane. So ungewöhnlich ihre Eigenschaften sind 


- flüchtig, reaktiv, empfindlich gegen Luft und zum 
Teil selbstentzündlich -,so ungewöhnlich istihre Struktur. 
Als einfachstes Boran wäre, mit den drei Valenzelek- 
tronen des Bors, das Monoboran-3 (BH;) zu erwarten. 
Aber diese Verbindung läßt sich nicht isolieren. Der 
Grund liegt auf der Hand: mit drei Atombindungen 
sind die drei Valenzelektronen und drei der Valenz- 
orbitale des Bors verbraucht. Übrig bleibt ein viertes, 
leeres Orbital am Boratom, so daß das BH; ähnlich 
reaktiv ist wie ein Sauerstoff- oder Schwefelatom. 

Und so wie diese Atome sich durch Bildung von Mole- 
külen, O, oder S,, stabilisieren, so findet man vom 
Monoboran auch immer nur das Dimere, B,H;, oder 
noch höher kondensierte Verbindungen. 

Die Struktur des Diboran-6 ist in Abb. 31 dargestellt. 
Jedes Boratom ist annähernd tetraedrisch von vier Wasser- 
stoffatomen umgeben, davon zwei sogenannten Brücken- 
wasserstoffen, die gleichzeitig beiden Boratomen gehö- 
ren. Was die Struktur so ungewöhnlich macht: scheinbar 
zweibindiger Wasserstoff und eine Valenzstrichformel 
mit mehr Bindungen als das Molekül Valenzelektronen- 
paare besitzt. Man zählt insgesamt acht Bindungen, und 
es sind nur 12 Valenzelektronen vorhanden! Dieses 
Diboran ist das erste Beispiel einer sogenannten Elektro- 
nenmangelverbindung. 


Abb. 31: Struktur von Diboran-6, BaHg. Bindungslängen in 
10-10 m. 


In einem verfeinerten Modell hat man sich vorzustellen, 
daß die beiden Brücken, B-H-B, durch zwei Dreizentren- 
molekülorbitale gebildet werden, von denen jedes mit 
einem Elektronenpaar besetzt ist. Wenn ein Atom- 
orbital für zwei Bindungen gleichzeitig sorgen muß, so 
kann keine von ihnen besonders stark sein. Deshalb 
sind im B>Hg-Molekül auch die Bor-Wasserstoff-Ab- 
stände in den Brücken größer als in den vier endständigen 
Bindungen. 

Für die Erforschung der besonderen Bindungsverhält- 
nisse der Bor-Wasserstoff-Verbindungen erhieltder Ame- 
rikaner W. N. Lipscomb 1976 den Nobelpreis für Chemie. 
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(BeH;)), - Elektronenmangel führt zu Riesen- 
molekül 


Im Borwasserstoff hatte eine Dimerisierung des ein- 
fachsten Borans zum Diboran bereits ausgereicht, alle 
Atomorbitale des Bors in die Bindung des Moleküls 
einzubeziehen. Beim Beryllium ist der Mangel an Elek- 
tronen so groß, daß die Bildung eines Doppelmoleküls 
nicht mehr ausreicht. 

In Abb. 32 sind die Valenzelektronen eines Beryllium- 
atoms dargestellt. Die Bildung von Berylliiumhydrid 
(BeH3), mit diesen beiden Elektronen würde zwei Atom- 
orbitale völlig unbesetzt lassen. Die Verbindung, die 


Be = Bene == = Re BeH> 


‚Abb. 32: Valenzelektronen von Beryllium im Grundzustand und 
nach der Anregung zur Bildung von zwei kovalenten Bindungen. 


der Summenformel BeH, entspricht, ist auch nicht 
gasförmig oder flüssig, wie es für ein Molekül dieser 
Größe zu erwarten wäre. Berylliumhydrid ist vielmehr 
eine weiße, kaum flüchtige Festsubstanz, was auf einen 
polymeren Bau deutet. 

Tatsächlich bildet diese Verbindung ein kettenförmiges 
Polymer, in dem jedes Wasserstoffatom zugleich 
Brückenatom und Zentrum einer Dreizentren-Zwei- 
elektronenbindung von einem Berylliumatom zum 
nächsten darstellt (Abb. 33). 


Abb. 33: Struktur von Berylliumhydrid. 


Eine Ionenverbindung - das Lithiumhydrid 


Bei erhöhten Temperaturen verbindet sich Wasserstoff 
mit allen Alkalimetallen, auch dem Lithium, zu salz- 
artigen Hydriden. Diese Hydride sind sehr reaktive Sub- 
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stanzen, die schon mit Spuren Feuchtigkeit unter Zer- 
setzung reagieren. 

In diesen Hydriden - Abb. 34 zeigt das Kristallgitter 
von Lithiumhydrid - sind durch Elektronenübergang 
vom Metall zum Wasserstoff positiv geladene Meetall- 
ionen und negativ geladene Hydridionen, H” ‚entstanden. 
Die beim Zusammentreten der Ionen zum Gitterverband 
freiwerdende Gitterenergie reicht aus, um diese Ionen- 
bildung im Fall der Alkalimetalle zu ermöglichen. Sie 
reicht nicht, um Beryllium in zweifach positiv geladene 
Berylliumionen, Be?*, zu überführen, und deshalb ist 
Berylliumhydrid auch keine salzartige Verbindung. 

Wir haben auf diesen letzten Seiten unser Hauptaugen- 
merk auf die Struktur und auf die Stöchiometrie der 
Wasserstoffverbindungen verschiedener Elemente gelegt 
und sind dabei zu recht einleuchtenden Ergebnissen 
gelangt. Im folgenden Kapitel wollen wir die Chemie 
dieser Verbindungen unter die Lupe nehmen und dabei 
speziell die Bindung von Wasserstoff zu einem Nicht- 
metall mit der Bindung zu einem Metall vergleichen. 


Abb. 34: Kristallgitter von Lithiumhydrid, LiH. 


Über Säuren und Basen 


Das Periodensystem der Elemente ist zunächst einmal ein Abzählschema - seiner 
Entstehung nach und auch in der Art und Weise, wie wir es in den vorangegangenen 
Kapiteln benutzten, um die Zusammensetzung von Verbindungen abzuleiten. Beispiels- 
weise steigt in den beiden ersten Achterperioden vom Alkalimetall zum Halogen die 
Anzahl der Valenzelektronen von 1 auf 7, und daraus folgt fast automatisch, mit wievielen 
Wasserstoffatomen diese Elemente Bindungen eingehen können und welche Zusammen- 
setzung ihre Oxide besitzen. 

Aus der Stellung eines Elements im Periodensystem seine Wertigkeit gegenüber Wasser- 
stoff oder Sauerstoff ableiten zu können, stellt zweifellos bei der Vielzahl der Elemente 
eine enorme Vereinfachung dar. Doch erschöpft sich damit der Informationsgehalt des 
Periodensystems keinesfalls. An Hand ausgewählter Beispiele wollen wir in diesem 
Kapitel zeigen, wie sich auch die Eigenschaften von Verbindungen in fast vorhersehbarer 
Weise ändern, wenn darin ein Bindungspartner durch andere Elemente derselben Ele- 
mentfamilie oder derselben Periode ausgetauscht wird. 

Eine für das chemische Verhalten einer Verbindung besonders wesentliche Eigenschaft, 
ihr saurer beziehungsweise basischer Charakter, wird definiert werden und wir werden 
versuchen, im Periodensystem die Stellung der Säurebildner und der Basebildner aus- 
zumachen. 


Die Wasserstoffverbindungen der Elemente der 
Stickstoffgruppe 


Stickstoff ist das erste Element der fünften Hauptgruppe 
des Periodensystems. Die weiteren Elemente dieser 
Gruppe sind der Phosphor, das Arsen, Antimon und 
Wismut. In jedem dieser Elemente ist das äußerste 
s-Orbital mit zwei Elektronen voll besetzt, während die 
drei zugehörigen p-Orbitale je ein Elektron enthalten 
(Abb. ]). 

Mit diesen drei einfach besetzten Valenzorbitalen können 
alle fünf Elemente Atombindungen, etwa zu Wasserstoff, 
ausbilden. Die entstehenden Verbindungen sind alle von 
derselben Zusammensetzung wie das Ammoniak, näm- 
lich XH;, wobei X für das jeweilige Zentralatom steht. 


In Tabelle 1sind einige physikalische Eigenschaften dieser 
homologen Reihe von Verbindungen zusammengestellt. 

Die Stickstoffverbindung Ammoniak (NH;) ist der be- 
kannteste Vertreter in dieser Gruppe. Es ist ein farb- 
loses Gas von charakteristischem, stechendem Geruch, 


den is u 
ns-+e 


Abb. 1: Elektronenbesetzung der äußersten s- und p-Orbitale 
der Elemente der Stickstoffgruppe. Die Hauptquantenzahl n 
ist für Stickstoff 2, Phosphor 3, Arsen 4, Antimon 5 und 
Wismut 6. Die besetzten d-Orbitale mit der Hauptquantenzahl 
n-1 vom Arsen ab sind hier nicht berücksichtigt. 
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Tabelle 1: Einige physikalische Daten der Wasserstoffverbindungen XH3 der Elemente der 5. Hauptgruppe 


Siedepunkt Bindungsenergie Bindungslänge Bindungswinkel 

in °C X-H in kJ/Mol X-H in 10-1" m H-X-H 
NH;, Ammoniak 33,4 389 1,01 106,8 
PH3, Mono-phosphan -87,7 322. 1,42 93,5 
AsH;, Mono-arsan -62,5 247 1:52 92 
SbH;, Mono-stiban -17 256 1,71 91 
BiH;, Bismutan +16 
das,aus Wasserstoffund Stickstoff inmehreren Millionen radius vom leichteren zum schwereren Element hin zu- 
Tonnen jährlich gewonnen, ein unentbehrliches Aus- nimmt, wird auch der Bindungsabstand in einer Atom- 
gangsprodukt der Düngemittelindustrie ist. bindung dieser Elemente, etwa mit Wasserstoff, immer | 
Phosphorwasserstoff oder Mono-phosphan (PH3) ist ein größer. Die Tabelle 1 zeigt, daß die X-H-Bindung im | 
farbloses, knoblauchartig riechendes Gas, das unter Antimonwasserstoff um 70% länger ist als im Ammoniak. | 
anderem aus salzartigen Verbindungen des Phosphors Damit hängt, wir wir wissen, auch die Abnahme der | 
mit Metallen, beispielsweise Calciumphosphid (Ca3P}), Bindungsenergie zusammen. | 
durch Zersetzung mit Wasser gewonnen werden kann: Wie unstabil die Wasserstoffverbindungen vom Stick- 
Cap + 6 BO 3 Ca(OW)» + 2 PHs a) stoff zum Antimon hin werden, zeigen die folgenden 


Zersetzungsreaktionen zu den Elementen: 
Calciumcarbid (CaC;) enthält stets in Spuren auch Cal- 
ciumphosphid, so daß der Carbidgeruch, den man beim 
Eintragen von Calciumcarbid in Wasser beobachtet, von 
dem entwickelten Phosphan herrührt und nicht von dem 
Hauptprodukt der Reaktion, dem geruchlosen Acetylen: 


Kurth b 6) 
PH —P. +3 + SS @ 
AsH; — As +3ıh)Mb+r 66 kJ (5) | 
SE ++ MD 


CaCc, + 2,0 — Ca(OH), + GH [0)) Ammoniak ist dabei die einzige Verbindung, die stabiler | 
: a J . . als das Gemisch der Elemente ist, aus dem es entsteht. | 

Auch die übrigen drei Verbindungen dieser Reihe, Daß Stickstoff und Wasserstoff dennoch allein nicht zu | 

Arsenwasserstoff (AsH3), Antimonwasserstoff (SbH3) Ammoniak reagieren, liegt an der großen Stabilität der 

und Wismutwasserstoff (BiH3) sind bei normaler Tempe- Wasserstoff- und besonders der Stickstoffmoleküle, die 

ratur gasförmig. Vom Phosphorwasserstoff an steigt die erst durch Temperaturerhöhung und Katalysatoren zur 

Siedetemperatur der verflüssigten Gase; einzig das Reaktion miteinander gebracht werden können. Die 

Ammoniak hat in dieser Reihe einen wesentlich höheren technische Durchführung dieser heute als Haber-Bosch- 

Siedepunkt, als man durch Extrapolation erwarten sollte. Verfahren bekannten Ammoniaksynthese gelang dem 

Wir werden sehen, daß in flüssigem Ammoniak die Mole- deutschen Chemiker Carl Bosch nach den Vorarbeiten 

küle durch spezielle Bindungen miteinander verknüpft des Physikochemikers Fritz Haber. 

sind und es deshalb zusätzlicher Energie bedarf, bei der Im Gegensatz zum Ammoniak wird bei den übrigen 

Verdampfung von Ammoniak diese Bindungen zu lösen. Wasserstoffverbindungen bei der Zersetzung in die 


Elemente Energie frei, Zeichen für die immer geringer 
werdende Stabilität dieser Verbindungen. Wismut- 


Größerer Bindungsabstand = wasserstoff zerfällt schon bei normaler Temperatur lang- 
schwächere Bindung sam von selbst in Wismut und Wasserstoff, die anderen 


Wasserstoffverbindungen muß man erhitzen, damit sie in 
Tabelle 1 zeigt in der dritten Spalte, daß die Energie der ihre Elemente zerfallen. Davon macht man in der gericht- 
Bindung zwischen dem Zentralatom und Wasserstoff lichen Chemie Gebrauch, um eine Vergiftung durch 
vom Stickstoff zum Arsen und Antimon deutlich ab- Arsen nachzuweisen. Bei der sogenannten Marshschen 
nimmt. Im Ammoniak sind also die Wasserstoffatome Probe auf Arsen wird in einer Woulfschen Flasche 
sehr fest gebunden, im Arsenwasserstoff dagegen ver- (Abb. 2) aus Zink und Schwefelsäure Wasserstoff ent- 
I gleichsweise locker. Da innerhalb einer Guppe der Atom- wickelt, der zur Trocknung durch ein Calciumchlorid- 
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Abb. 2: Marshsche Arsenprobe. 


rohr geleitet wird und anschließend eine erhitzte Glas- 
verengung passiert. Sind die verwendeten Chemikalien 
arsenfrei, so muß das Glas hinter der Verengung klar 
bleiben. In die Woulfsche Flasche wird sodann die auf 
Arsen zu prüfende Lösung eingegossen. Ist darin eine 
Arsenverbindung enthalten, so bildet sie mit dem ent- 
wickelten Wasserstoff Arsenwasserstoff: 


Za.t H5S04 —.2H + ZnSO, (N 
AS +6 H—>Ash; + 3 H+ (8) 


Die flüchtige Verbindung entweicht mit dem Wasserstoff 
aus der Lösung und wird am heißen Glasrohr nach GI. (5) 
zersetzt. Dabei schlägt sich das Arsen als dunkel glän- 
zender Metallspiegel, dem sogenannten Arsenspiegel, 
hinter der erhitzten Stelle auf dem Glas nieder und kann 
dort weiter identifiziert werden. 

Alle fünf Wasserstoffverbindungen sind pyramidal ge- 
baut. Die letzte Spalte der Tabelle 1 zeigt, daß dabei 
die Pyramide von oben nach unten spitzer wird, denn 
die Bindungswinkel werden immer kleiner. Beim Anti- 
monwasserstoff betragen sie nur noch 91°, stimmen 
also fast mit den Winkeln zwischen den drei p-Orbitalen 
überein. 

Die vorangegangenen Betrachtungen können als typisch 
für das Gruppenverhalten der Elemente und ihre Ver- 
bindungen gelten: Übereinstimmung im großen, vor 
allem was die Zusammensetzung und die Struktur an- 
geht, prinzipiell auch die gleichen Reaktionsmöglich- 
keiten, etwa ausgedrückt in den Gl. (3) bis (6), aber 
dabei doch graduelle Unterschiede bis hin zum grund- 
sätzlich anderen Verhalten. Das zeigt auch das nächste 
Beispiel. 


Vom Tetrachlorkohlenstoff zum Blei(IV)chlorid 


Die Elemente der vierten Hauptgruppe des Perioden- 
systems: Kohlenstoff, Siliccum, Germanium, Zinn und 
Blei, besitzen ein Valenzelektron weniger, als die direkt 
auf sie folgenden Elemente der fünften Hauptgruppe, 
nämlich vier. Mit ebenfalls vier zur Verfügung stehenden 
Valenzorbitalen können sie vier Atombindungen mit 
im einfachsten Fall tetraedrischen Bindungswinkeln 
ausbilden, wie wir am Beispiel des Methans, CH4, aus- 
führlich diskutiert haben. 

Wir wollen die Chlorverbindungen dieser Elemente ein- 
mal gegenüberstellen und vergleichen. In Tabelle 2 sind 
ihre Schmelz- und Siedepunkte, ihre Bindungsabstände 
sowie ihre Bildungswärmen angegeben. Dabei versteht 
man unter der Bildungswärme einer Verbindung ganz 
allgemein die Wärmemenge, die bei der Bildung der 
Verbindung aus den Elementen frei wird. Sie wird 
übereinkunftsgemäß miteinem Minus-Zeichen versehen; 
eine positive Bildungswärme zeigt also an, daß bei der 
Bildung einer Verbindung Energie verbraucht wird. 
Tetrachlorkohlenstoff (CCly) wird großtechnisch durch 
Chlorierung von Methan, Chloroform oder Schwefel- 
kohlenstoff gewonnen und ist eine stark lichtbrechende 
süßlich riechende Flüssigkeit mit narkotischer Wirkung. 
Früher als Feuerlöschmittel benutzt, verwendet man es 
heute als Lösungsmittel für Fette, Öle und dgl. Chemisch 
ist Tetrachlorkohlenstoff sehr träge und reagiert nicht 
mit Wasser. 

Die entsprechende Chlorverbindung des Siliciums, SiCh4, 
zeigt ein ganz anderes Reaktionsverhalten. Dargestellt 
wird das Siliciumtetrachlorid aus den Elementen; es ist 
eine farblose, an feuchter Luft stark rauchende Flüssig- 
keit, die mit Wasser unter Bildung von Kieselsäure 
reagiert: 


SiClh + 3 H,O — H5Si0; + 4 HCl (9) 


Auf dieser hydrolytischen Zersetzung ist auch die 
Nebelbildung an feuchter Luft zurückzuführen. 


Tabelle 2: Einige physikalische Daten der Verbindungen XCl4 
der Elemente der 4. Hauptgruppe 


Schmelzpunkt Siedepunkt Bildungswärme 
in °C in °C in kJ/Mol 
era 76,7 =135 
Sich 704 57,6 —685 
GeCc4 -495 83,1 =531 
SnC4 362 114,1 -513 
PbC4 -15 150 330 
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Der krasse Unterschied im Reaktionsverhalten von 
Kohlenstoff- und Siliciumtetrachlorid gegenüber Wasser 
läßt sich nicht auf die unterschiedliche Stabilität 
dieser beiden Verbindungen zurückführen. Die Bil- 
dungswärme von SiCh ist sehr viel negativer als die 
von CCl, und auch die Bindungsenergie einer Si-Cl- 
Bindung ist, mit 360 kJ/Mol, wesentlich höher als die 
einer C-Cl-Bindung mit 330 kJ/Mol; wenn überhaupt, 
sollte also die Kohlenstoffverbindung mit Wasser reagie- 
ren. 

Bevor eine Verbindung zu einer anderen, stabileren rea- 
gieren kann, muß sie einen Weg aus dem lokalen 
Energieminimum finden, in dem sie sich befindet. Das 
haben wir an vielen Beispielen bereits erfahren. Im 
Siliciumtetrachlorid ist ein solcher Weg vorhanden, im 
Tetrachlorkohlenstoff dagegen nicht. Denn der große 
Unterschied zwischen Silicium und Kohlenstoff ist der, 
daß Silicium, als Element der dritten Periode, über 
energetisch niedrige d-Orbitale verfügen kann, Kohlen- 
stoff aber nicht (Abb. 3). 
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Abb. 3: Valenzelektronen und -orbitale des K.ohlenstoffs und 
Siliciums. 


GETS 


Wasser kann deshalb mit Siliciumtetrachlorid reagieren, 
indem sich eines der einsamen Elektronenpaare eines 
Wassermoleküls an ein leeres 3d-Orbital des Siliciums 
ablagert und eine Zwischenverbindung bildet, von der 
leicht HCl abgespalten wird: 


ÖL GC ü, 
" ai . 
CI-Si-Cl + BHO —CI-Si{ — CI-Si-OH + HCI (10) 
c/ a7 omc/ 


Durch wiederholte Addition von Wasser und Abspaltung 
von HCl wird so das gesamte Chlorid ersetzt. Diese 
Reaktion ist beim Tetrachlorkohlenstoff nicht möglich. 


Neben Vier- auch Zweiwertigkeit 


Auch die Tetrachloride des Germanium, Zinn und Blei 
werden durch Wasser leicht zersetzt. Das Blei(TV)chlorid 
ist eine gelbe, schwere Flüssigkeit, die schon bei -15°C 
zu einer kristallinen Masse erstarrt. Die Verbindung ist 
unbeständig und zerfällt leicht unter Abspaltung von 
Chlor in Blei(O)chlorid: 


PbCu—PbCh + Ch + 29 KJ [09) 
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Blei(I)chlorid ist eine eher salzartige Substanz: weiß, 
seidenglänzend kristallierend, schmilzt es erst bei 
498° C. Die elektrische Leitfähigkeit des geschmolzenen 
Salzes weist auf einen Aufbau aus Pb?*- und Chlorid- 
ionen hin. 

Von den anderen Elementen dieser Gruppe gibt es eben- 
falls Verbindungen, in denen nur zwei der vier Valenz- 
elektronen betätigt werden. Beispielsweise tritt in vielen 
Reaktionen der organischen Chemie ein sehr reaktives 
Zwischenprodukt auf, das Dichlorcarben, CCh,. Obwohl 
ganz analog zum Blei(ID)chlorid gebaut, ist es sicher | 
kein Salz und besitzt vor allem nicht dessen Stabilität. 
Dichlorcarben ist äußerst reaktiv; es reagiert so schnell | 
mit anderen Verbindungen, daß nicht einmal seine ge- 
naue Struktur bekannt ist. 

Warum ist beim Kohlenstoff das CCly, beim Blei dagegen 
das PbC]; die stabilste Chlorverbindung? 


Nichtmetall Kohlenstoff — Metall Blei 


Innerhalb einer Gruppe nehmen von oben nach unten 
die Atomradien zu. Da die äußersten Elektronen durch 
die weiter innen befindlichen, energieniedrigeren Elek- 
tronen vom Atomkern abgeschirmt werden, nehmen 
in derselben Reihenfolge auch die Ionisierungsenergien 
ab. In Abb. 4 sind die verschiedenen Werte für die 
Elemente der vierten Hauptgruppe zusammen darge- 
stellt. 

Man sieht, daß die Änderungen vom Kohlenstoff zum 
Silicium wesentlich deutlicher sind als in den darauf 
folgenden Elementen. Dies gilt allgemein auch für die 
anderen Elementgruppen und ist darauf zurückzuführen, 
daß vom zweiten zum dritten Element die fünf ver- 
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Abb. 4: Atomradien und Ionisierungsenergien der Elemente 
der 4. Hauptgruppe. 


gleichsweise diffusen d-Orbitale mit Elektronen aufgefüllt 
werden. Durch diese Orbitale wird die Kernladung 
wesentlich schwächer abgeschirmt als durch p- oder gar 
s-Orbitale, so daß die Atomradien nicht mehr so schnell 
wachsen und die Ionisierungspotentiale langsamer ab- 
fallen. Daß Blei sogar ein etwas höheres Ionisierungs- 
potential besitzt als das Zinn, ist auf die zwischenzeit- 
liche Besetzung nicht nur der fünf 5d-Orbitale, sondern 
der sieben noch diffuseren 4f-Orbitale zurückzuführen. 
Die Abnahme der Ionisierungspotentiale zeigt, daß die 
schwereren Elemente in jeder Gruppe leichter unter 
Bildung von Kationen zu reagieren vermögen als die 
Anfangselemente. Mit einer kationischen Chemie ver- 
binden wir aber immer den Begriff der Metalle, so daß 
wir allgemein feststellen können: in jeder Gruppe nimmt 
von oben nach unten der Metallcharakter zu. Aus ähn- 
lichen Gründen nimmt der Nichtmetallcharakter, aus- 
gedrückt durch das Bestreben, Anionen zu bilden, in 
derselben Richtung ab. 

In der vierten und fünften Hauptgruppe ist diese Tendenz 
deshalb besonders auffallend, weil an der Spitze, mit dem 
Kohlenstoff und Stickstoff, ausgeprägte Nichtmetalle 
stehen, während den Abschluß der Gruppen zwei Me- 
talle, Blei und Wismut, bilden. 


Polarisierte Atombindungen 


Der unterschiedliche Elektronenzug, den ein Kohlen- 
stoff- bzw. ein Bleiatomrumpf auf seine Valenzelektronen 
ausübt, spiegelt sich auch in der Elektronenverteilung 
einer Atombindung wider, die von diesen Elementen 
mit einem anderen, beispielsweise Chlor, ausgebildet 
werden (Abb. 5). Ohne über die genaue Natur der be- 
teiligten Orbitale etwas aussagen zu müssen, erscheint 
es einleuchtend, anzunehmen, daß beide Bindungen 
polarisiert sind. Das heißt, das von den beiden Bindungs- 
partnern gemeinsam in die Bindung eingebrachte Elek- 
tronenpaar hält sich im Zeitmittel bevorzugt am Chlor- 
atom auf, das dadurch eine negative Partialladung,abge- 
kürzt ö -, erhält. Die Chemie des Elements Chlor hatte 
gezeigt, daß Chloratome sehr gern solche negative Über- 
schußladung aufnehmen. 

Auf dem Kohlenwasserstoffatom bleibt die entsprechen- 
de positive Partialladung ö+ zurück, denn nach außen 
ist das Molekül aus mehreren solchen Bindungen ja 
elektrisch neutral. 

Alle Atombindungen zwischen verschiedenen Elementen 
sind in dieser Weise stärker oder schwächer polarisiert, 
denn unterschiedliche Kernladungen üben auch immer 
einen unterschiedlichen Zug auf die Valenzelektronen 
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Abb. 5: Übergang von der unpolaren Atombindung im Chlor 
über die polarisierte Atombindung zwischen Kohlenstoff und 
Chlor zur eher ionischen Bindung zwischen Blei und Chlor. 


aus; das zeigen ja die für jedes Element charakteristischen 
Ionisierungsenergien. Nur die Bindungen zwischen zwei 
identischen Atomen sind völlig unpolar, wie etwa zwi- 
schen zwei Chloratomen im Chlormolekül. 

Blei hat ein sehr viel niedrigeres Ionisierungspotential 
als Kohlenstoff. In einer Blei-Chlor-Bindung hat deshalb 
das Chlor noch weniger Mühe als in einer Bindung 
mit Kohlenstoff, das gemeinsame Elektronenpaar an sich 
zu ziehen. Die Bindung ist sehr polar; sie stellt bereits 
einen Übergang zur Ionenbindung dar, bei der auf dem 
Chloratom eine ganze negative, auf dem Bleiatom eine 
positive Ladung entstände. 


Niedrige Wertigkeit - gute Ionenbindung 


Was haben diese Überlegungen mit der unterschiedlichen 
Stabilität des Blei(I)chlorids gegenüber dem Dichlor- 
carben, CCh, zu tun? Das lonisierungspotential von 
Kohlenstoff ist so hoch, daß selbst mit den reaktivsten 
Nichtmetallen, wie dem Fluor, keine positiv geladenen 
Ionen, etwa C* oder gar C**, gebildet werden können. 

Mit Nichtmetallen ist Kohlenstoff immer durch Atom- 
bindungen, mehr oder weniger polarisiert, verbunden, 
dann aber immer durch möglichst viele, nämlich vier. 

Die Bindung zwischen Blei und Chlor ist wesentlich 
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schwächer als die zwischen Kohlenstoff und Chlor. 
Der Grund ist die sehr lange Pb-Cl-Bindung. Wir hatten 
ja gesagt, je länger eine Atombindung ist, desto lockerer 
wird sie im allgemeinen, weil das Bindungspotential 
zwischen den Atomen weniger attraktiv wird. Dem Blei, 
als vergleichsweise elektropositivem Element, steht aber 
noch eine andere Bindungsmöglichkeit zum Chlor offen, 
nämlich eine ionische, wie in Abb. 5 gezeigt. Nur sind 
vier solcher Bindungen, die zu einem Pb**+-Ion einerseits 
und vier Chloridionen andererseits führen würden, ener- 
getisch sehr aufwendig, da jedes Bleiatom vierfach 
ionisiert werden müßte. 

Ein Kompromiß bietet sich an: jedes Bleiatom wird nur 
zweifach ionisiert; die entstandenen Pb2+-Ionen lagern 
sich mit Chloridionen zu einem Kristallgitter zusammen. 
Die Gl. 11 zeigt, daß dieser Kompromiß zu einem 
energiegünstigeren Zustand führt im Vergleich zum 
Blei(IV)chlorid. In Abb. 6 ist der Vergleich noch einmal 
zeichnerisch dargestellt. 
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Abb. 6: Die Reaktionsgleichung zeigt, daß (im Kristallgitter) 
ionisch gebundenes PbCl» und molekulares Chlor Clz von der 
Energie her günstiger sind als PbCl4 mit vier vergleichsweise 
schwachen, polarisierten Atombindungen. 


Übrigens beobachtet man in allen Hauptgruppen des 
Periodensystems einen ganz analogen Effekt: daß 
nämlich die schwereren Elemente dazu neigen, in ihren 
Bindungen zwei Valenzen weniger zu betätigen, als sie 
nach Zahl ihrer Valenzelektronen eigentlich könnten. 
Ein Beispiel aus der dritten Hauptgruppe mag dies 
belegen: 

Aluminium, nach dem Bor das leichteste Element dieser 
Gruppe, verbrennt an der Luft unter großer Energie- 
entwicklung zu Aluminiumtrioxid: 


2 Al+ 3% 0 —> AhbO; + 1675 kJ (12) 
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Das in dieser Gleichung deutlich werdende große 
Bestreben von Aluminium, sich mit Sauerstoff zu 
vereinigen, bildet die Grundlage des aluminother- 
mischen Verfahrens von Goldschmidt. Dabei wird 
Metalloxiden durch Reaktion mit Aluminium im soge- 
nannten Thermitgemisch der Sauerstoff entzogen, und 
dadurch werden die Metalle in Freiheit gesetzt. So 
liefert ein Gemisch aus Eisenoxid und Aluminiumgrieß 
nach dem Zünden Eisen in weißglühender flüssiger 
Form: 


3 Fe304 + 8 Al — 4 Al; + 9 Fe + 3340 kJ (13) 


Das schwerste Element in der dritten Hauptgruppe ist 
das Thallium. Bei höherer Temperatur verbrennt es zum 
Thallium(Moxid: 


2m +3, 06 —1b0 (14) 


Auch die meisten anderen stabilen Verbindungen 
leiten sich vom einwertigen Thallium ab, obwohl diesem 
Element, genau wie dem Aluminium, drei Valenz- . 
elektronen zur Verfügung stehen. Der Grund für dieses 
Verhalten ist der gleiche wie der, der das Pb(Cl), 
weniger stabil macht als das PbCh. Daß sich die 
beiden Wertigkeitsstufen dabei gerade um zwei Ein- 
heiten unterscheiden, liegt natürlich daran, daß jeweils 
zwei der Valenzelektronen ein s-Orbital besetzen, 
das stabiler ist als die drei p-Orbitale und die 
Elektronen darin nicht so leicht zur Bindung frei- 
gibt. 


Elektronenaffinität — Streben nach 
zusätzlichen Elektronen 


Neben den unterschiedlichen Ionisierungspotentialen 
von zwei Bindungspartnern, die zu einer Polarisierung 
der Atombindung zwischen ihnen führt, gibt es 
einen weiteren Faktor, der die Blektronenverteilung 
zwischen zwei gebundenen Atomen beeinflußt: die 
Elektronenaffinität. 

Während das Ionisierungspotential die Energie angibt, 
die zur Abtrennung eines Elektrons aus einem Atom, 
Ion oder Molekül erforderlich ist, 


Ionisierungsenergie + M—M* + e” (15) 


mißt die Elektronenaffinität die Energie, die bei der 
Aufnahme eines zusätzlichen Elektrons in ein Atom, 
Ion oder Molekül frei wird: 


M + ee —M- + Energie (16) 


Wie die Ionisierungsenergie: gibt man auch Elektronen- 
affinitäten noch meist in der Energieeinheit eVolt an. 


Tabelle 3: Elektronenaffinitäten (in eVolt) einiger Elemente 


N -0,1 o 1.47 F 3,45 
S 2,07 CL 236) 
Ser NT Br 336 
ir J 3,06 


Für einige repräsentative Elemente sind die Werte in 
Tabelle 3 zusammengestellt. 

Wie nicht anders zu erwarten, besitzen die Halogene, 
die mit der Aufnahme eines zusätzlichen Elektrons 
eine Edelgashülle erreichen, die höchsten Elektronen- 
affinitäten. Verwunderlich dagegen, daß unter ihnen das 
Chlor, nicht etwa das Fluor, die größte Neigung besitzt, 
ins Anion überzugehen. Grund dafür wird die Kleinheit 
des Fluoratoms sein, in dem eine zusätzliche negative 
Ladung auf vergleichsweise starke abstoßende Kräfte 
durch die anderen Elektronen stößt. Die negative Elek- 
tronenaffinität des Stickstoffs zeigt an, daß dieses Element 
gar keine Neigung besitzt, von selbst in den negativ 
geladenen Zustand überzugehen; dazu muß vielmehr 
von außen Energie aufgebracht werden. 


Polarität und Elektronenaffinität 


Wenn ein Element ein großes Bestreben nach zusätz- 
lichen Elektronen aufweist, dann äußert sich das auch 
in den Bindungen zu anderen Elementen, die dadurch 
polarisiert werden. Vergleichen wir in der Tabelle 4 die 
Eigenschaften der drei Trihalogenide des Stickstoffs. 
Die Reaktionsträgheit und Stabilität von Stickstofftri- 
fluorid sowie sein äußeres Bild lassen auf das Vorliegen 
starker Atombindungen zwischen Fluor und Stickstoff 
schließen. Die Reaktion mit Wasser führt zu salpetriger 
Säure und Fluorwasserstoff: 


NF3 + 3 HOH — N(OH); + 3 HF [01] 


Tabelle 4: Physikalische Daten der drei Stickstofftrihalogenide 


Schmelzpunkt Siedepunkt Aussehen 
le in °C 
NF; —208 -129 farbloses Gas 
NC;  -92 71 gelbes Öl 
NBrz rote Kristalle 


Die Reaktionsprodukte deuten darauf hin, daß das 
Halogen negativ polarisiert ist und der Stickstoff 
positiv. Mit OH” und H*-Ionen, aus Wasser entstanden, 
reagieren sie zu den beobachteten Produkten. 

Eine Verbindung von ganz anderer Qualität ist das Stick- 
stofftrichlorid (NC];). Ein gelbes Öl, reagiert oft 
explosionsartig beim Erhitzen über seinen Siedepunkt, 
bei Erschütterung, Lichteinfluß oder Kontakt mit organi- 
schen Substanzen. Mit Wasser reagiert es, indem die 
Hydroxidionen des Wassers sich mit dem Halogen, die 
Protonen mit Stickstoff verbinden: 


NCh + 3 HOH — NH; + 3 HOCI (18) 


In dieser Verbindung ist also Stickstoff negativ, das 
Halogen positiv polarisiert. 

Noch reaktiver als die Chlorverbindung ist das Stick- 
stofftribromid, das schon bei tiefen Temperaturen 
spontan zerfallen kann. Die darin noch stärker pola- 
risierte Atombindung führt zu einer erhöhten Wech- 
selwirkung der Moleküle untereinander: die Verbin- 
dung ist bei Raumtemperatur fest. 

In Abb. 7 ist schematisch angedeutet, wie die Atom- 
bindung zwischen Stickstoff und Halogen beim Über- 
gang vom Fluor zum Chlor ihre Polarisationsrichtung 
umkehrt und wie in der Brom-Stickstoff-Bindung diese 
Polarisation noch steigt. 
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Abb. 7: Polarisation der Stickstoff-Halogen-Bindungen. 


Die Elektronegativitätsskala 


Es gibt eine, wenn auch nicht unumstrittene, so doch 
praktische Größe, die die Richtung und das Ausmaß 
der Polarisierung einer Atombindung angibt: die 
Elektronegativität. Je höher die Elektronegativität eines 
Elements, desto größer ist sein Bestreben, die Elektronen 
einer Bindung an sich zu ziehen. Die Tabelle 5 gibt 
die Elektronegativitäten aller Hauptgruppenelemente an. 
Der Elektronegativitätsunterschied von zwei Elementen 
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Tabelle 5: Elektronegativitäten (nach Allred und Rochow) 


H 
2.20 


L u II IV V VI vu 


Li Be B c N [6) F 
0979777:47.07291.7*72507 93.077 350° 74,10 
Na Mg Al Si i% 5 cl 
OR 1235137, 12182 206; . 240 2:83 
K Ca Ga Ge As Se Br 
DIE A820 22,20: .248:- 2,74 
Rb Sr In Sn Sb Te J 
08EITECNTFTAIF TI 1,82 20T 221 
Cs Ba TI Pb Bi Po At 
0802 1097201992155. 1:67 _ 1,76: 1,96 


Fr Ra 
086 0,97 


gibt einen Anhaltspunkt dafür, wie polar eine Atom- 
bindung zwischen ihnen ist. Ist er Null, so ist die Atom- 
bindung angenähert unpolar. Beträgt er zwei Einheiten, 
so liegt die Bindung gerade mitten zwischen einer reinen 
Atom- und einer Ionenbindung. Gleichzeitig stellt das 
Element mit der höheren Elektronegativität den negati- 
ven, das mit der niedrigeren den positiven Bindungs- 
partner. 

So ist der Wasserstoff in den beiden Verbindungen LiH 
und BeH,» negativ polarisiert; im B>H; und CH, sind 
die Bindungen vergleichsweise unpolar, während im 
Ammoniak, Wassser und Fluorwasserstoff die Wasser- 
stoffatome eine zunehmend höhere positive Ladung 
tragen. 

Merken sollte man sich die hohe Elektronegativität von 
Fluor, Sauerstoff, Stickstoff und Chlor sowie die Lage 
des Wasserstoffs zwischen Bor und Kohlenstoff. Der 
Trend der Elektronegativitäten folgt in den einzelnen 
Gruppen dann der Erwartung, nämlich einer allmählichen 
Abnahme, die lediglich beim Einbau der Nebengruppen- 
elemente unterbrochen werden kann. 
Elektronegativitäten sind praktisch, man sollte sie aber 
nur zu qualitativen Überlegungen heranziehen. Denn 
beispielsweise wird ein Bleiatom einen anderen Zug auf 
die Bindungselektronen ausüben, wenn es, von vier 
Fluoratomen umgeben, sehr stark positiv polarisiert ist, 
als wenn es an Chlor gebunden ist. Und die Elektro- 
negativität von Blei in PbCl, ist eine andere als in 
PbCl. Gewissermaßen ist jede Bindung einmalig und 
nicht ohne weiteres von einem Molekül auf ein zweites 
übertragbar. 
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Drei außergewöhnliche Verbindungen 


In den drei Verbindungen HF, H,O und NH; ist der 
Wasserstoff stark positiv polarisiert. Das führt zu einigen 
anormalen Eigenschaften dieser Stoffe, von denen zwei, 
nämlich die Siedepunkte und die Verdampfungswärmen, 
in den Abb. 8 und 9 im Vergleich mit den anderen 
Elementen dieser Gruppen dargestellt sind. 


Siede- 
punkte (°C) 
H2O 


100 


Abb. 8: Siedepunkte der Wasserstoffverbindungen der Ele- 
mente der 4., 5., 6. und 7. Hauptgruppe. 


Trägt man die Siedepunkte der Wasserstoffverbindungen 
der Elemente der 4. bis 7. Hauptgruppe in einem Dia- 
gramm auf, so ist deutlich zu sehen, daß die Siede- 
punkte von HF, HzO und NH; viel zu hoch im Ver- 
gleich zu den Werten der übrigen Elemente liegen. Wenn 
man von den schwereren Elementen zurückinterpoliert, 
sollte Wasser nicht bei 100, sondern etwa bei -100°C 
sieden. Unsere Welt würde ein ziemlich anderes Aus- 
sehen zeigen, wenn nicht gewisse Kräfte im Wasser 
am Spiel wären, die den abnorm hohen Siedepunkt 
bewirken. 

Diese Kräfte äußern sich nicht nur darin, daß die 
flüssige Phase auch bei erhöhten Temperaturen noch 
stabil bleibt. Sie bewirken auch, daß mehr Energie nötig 
ist, um den Zusammenhalt der flüssigen Phase aufzu- 
brechen und die Verbindung zu verdampfen. In Abb. 9 
sind für die gleichen Substanzen deshalb die molaren 
Verdampfungswärmen aufgetragen, das ist die Wärme- 
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Abb. 9: Molare Verdampfungswärmen der Wasserstoffverbin- 
dungen. 


menge, die erforderlich ist, um ein Mol der Verbindung 
am Siedepunkt von der flüssigen in die gasförmige Phase 
zu überführen. j 

Wiederum zeigt es sich, daß dieselben drei Wasserstoff- 
verbindungen, nämlich vom Fluor, Sauerstoff und 
Stickstoff, abnorm fest in ihren flüssigen Phasen zu- 
sammenhalten. Methan dagegen zeigt bereits ein völlig 
normales Verhalten, verglichen mit seinen Homologen. 
Der Grund für die Abweichung ist bei allen drei Ver- 
bindungen derselbe: es sind sogenannte Wasserstoff- 
brückenbindungen, die die Moleküle im flüssigen Zu- 
stand miteinander vernetzen. Voraussetzung für diese 
vergleichsweise schwache Form der chemischen Bin- 
dung (typische Bindungsenergien einer Wasserstoff- 
brückenbindung betragen etwa 4 bis 40 Kilojoule pro 
Mol, also 10% einer Atombindung) sind positiv polari- 
sierte Wasserstoffatome einerseits, einsame, oder relativ 
frei verfügbare Elektronenpaare andererseits. Beides ist 
in den erwähnten Verbindungen gegeben. 

Die Elektronegativität von Fluor, Sauerstoff und Stick- 
stoff ist wesentlich höher als die von Wasserstoff. In 
allen drei Wasserstoffverbindungen ist daher der Wasser- 
stoff positiv polarisiert: 


35- 2-5 5-5 
‚N-HS* DH iP-H 
Est Ha+ 


Freie Elektronenpaare sind ebenfalls an allen Zentral- 
atomen vorhanden. Bei der Bildung der Wasserstoff- 
brückenbindung, die fast ausschließlich elektrostatischer 
Natur ist, lagert sich das positiv polarisierte Wasserstoff- 
atom an die negative Ladung eines anderen Atoms. 
Dabei ist noch nicht geklärt, ob es sich nach der 
Elektronendichte des Orbitals oder einfach nach dem 
negativen Ladungszentrum des Atoms orientiert: 


+  Ö- H 
0-H m 0-H ww. 9-H 2ae8 0x 
H H H H 


Das Wasserstoffatom wirkt so gleichsam als verbindende 
Brücke zwischen zwei diskreten Molekülen. 


Molekülassoziation durch Wasserstoffbrücken 


Abbildung 10 zeigt schematisch, wie auf diese Weise im 
Wasser eine vernetzte Struktur entsteht. Dabei ist noch 
nicht einmal berücksichtigt, daß vom Sauerstoffatom mit 
seinen zwei einsamen Elektronenpaaren gleichzeitig zwei 
Wasserstoffbrücken ausgehen können, sodaß die Ver- 
netzung eine dreidimensionale Struktur erhält. 

Viele Derivate des Wassers, in denen ein Wasserstoff- 
atom durch eine andere Atomsorte oder ganze Atom- 
gruppen ersetzt ist, werden ebenfalls, besonders im festen 
Zustand, durch Wasserstoffbrücken vernetzt. Die Abb. 1] 
zeigt die Struktur von Borsäure, B(OH);, die aus parallelen 
Schichten über Wasserstoffbrücken gebundener Mole- 
küle besteht. 

Das schuppige, blättrige Aussehen von Borsäure steht 
mit diesem Aufbau aus einem Schichtengitter in Ein- 
klang. 


Abb. 10: Vernetzte Wasserstruktur durch Wasserstoffbrücken- 
bindungen. 
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Abb. 11: Struktur von Borsäure. Rechts daneben Einzelmolekül. 


Infolge ihrer geringen Bindungsenergie werden Wasser- 
stoffbrückenbindungen leicht aufgebrochen; deshalb ist 
Wasser auch „flüssig” und paßt sich jeder vorgegebenen 
Form an. In der Chemie des Lebens spielt diese Bindung 
daher eine herausragende Rolle: sie strukturiert, ohne 
zur Erstarrung zu führen. Sie erlaubt Flexibilität und ist 
dabei spezifisch zugleich. Die Strukturen der Proteine 
in ihren unübersehbaren Erscheinungsformen werden 
weitgehend durch Wasserstoffbrückenbindungen be- 
stimmt. Bei der Übertragung von genetischer Information 
von einer Nucleinsäure auf eine andere werden für kurze 
Zeit ganz spezifische Molekülkomplexe über Wasser- 
stoffbrücken gebildet, mit denen gleichsam ein Abdruck 
eines Riesenmoleküls auf ein anderes hergestellt wird. 


Vergleich Natriumhydrid - Chlorwasserstoff 


Alle Halogenwasserstoffe sind bei Zimmertemperatur 
gasförmig. Selbst der am höchsten siedende Fluorwasser- 
stoff (Abb. 8) hat einen Siedepunkt von nur 19°. Im 
Gegensatz dazu sind die Verbindungen des Wasserstoffs 


Tabelle 6: Vergleich von Natriumhydrid und Chlorwasserstoff 


NaH HCl 
Schmelzpunkt hoch, Zersetzung -114°C 
Siedepunkt - =85°C 
Schmelze ist elektrisch elektrisch nicht 

leitend leitend 
Struktur Ionengitter polarisierte 

aus Na*, H Atombindung 
Elektronegativi- 1,27 0,96 
ätsdifferenz 


142 


mit den elektropositivsten Elementen, den Alkalimetal- 
len, alle fest. Es sind äußerst reaktive, hoch schmelzende 
und sich dabei zersetzende Stoffe. Worauf ist dieser 
frappierende Unterschied zurückzuführen? In Tabelle 6 
sind noch einige andere Eigenschaften von zwei Ver- 
tretern dieser gegensätzlichen Verbindungen gegenüber- 
gestellt. 

Alle Eigenschaften weisen das Natriumhydrid als ein Salz 
aus. Dagegen wirken zwischen Chlorwasserstoffmolekü- 
len nur schwache Kräfte; die Bindung zwischen Chlor 
und Wasserstoff ist zwar polarisiert, aber es ist keine 
Ionenbindung, sonst müßte Chlorwasserstoff einen er- 
heblich höheren Schmelz- und Siedepunkt besitzen. 
Die Elektronegativitätsdifferenz der beiden Bindungs- 
partner ist in beiden Verbindungen etwa gleich groß. 
Natürlich ist Wasserstoff im Natriumhydrid der nega- 
tive, im Chlorwasserstoff der positive Pol der Bindung, 
aber in beiden Fällen sollte die Polarisierung, nach 
allem, was wir über die Elektronegativität erfahren 
haben, gleiches Ausmaß besitzen. Das ist ganz offen- 
sichtlich nicht der Fall. Oder vielleicht doch? 

In Natriumhydridmolekülen (Abb. 12), die beim Ver- 
dampfen von Natriumhydrid entstehen können, ist die 
Bindung wohl kaum polarer als in Chlorwasserstoff- 
molekülen. Erst bei der Zusammenlagerung zum Salz- 
kristall erfolgt der vollständige Ladungsübergang, und es 
entstehen Natrium- neben Hydridionen. 

Beim Chlorwasserstoff würde der völlige Ladungsüber- 
gang eines Elektrons auf das Chlor ein positiv geladenes 
Wasserstoffatom, ein Proton, hinterlassen. Aus winzigen 
Protonen und im Vergleich dazu riesigen Chloridionen 
läßt sich aber kein stabiles Gitter aufbauen. Dazu ist die 
Abstoßung der Chloridionen untereinander zu groß. 
Deshalb also ist Chlorwasserstoff ein Gas - und Wasser 
eine Flüssigkeit, während sich an der entgegengeseizten 
Seite des Periodensystems die festen, salzartigen Wasser- 
stoffverbindungen finden. 


Abb. 12: Während aus Natriumhydridmolekülen ein stabiles 
Ionengitter entsteht, ist ein Ionengitter aus Chloridionen und 
positiv geladenen Wasserstoffionen, Protonen also, instabil, 


In Wasser: Ablösung des Protons 


Wie gern sich das Chlor im Chlorwasserstoff vom Proton 
befreien möchte, um mit dessen zurückbleibendem Elek- 
tron eine Edelgasschale aufzubauen, zeigt die Reaktion, 
mit der sich das Gas in Wasser auflöst. Die starke Er- 
wärmung der Lösung beweist, daß dabei viel Wärme- 
energie frei wird. Die entstandene Lösung heißt Salzsäure. 
Im Gegensatz zum Chlorwasserstoff leitet Salzsäure den 
elektrischen Strom; es sind also bei der Reaktion elek- 
trische Ladungsträger, Ionen, entstanden. 

Bei der Zersetzung von Salzsäure durch elektrischen 
Strom, bei der Elektrolyse also, entsteht an der Anode 
Chlorgas, während an der Katode Wasserstoff frei wird. 
All diese Ergebnisse lassen sich dadurch erklären, daß 
die Chlorwasserstoffmoleküle ihr Proton aufdas Lösungs- 
mittel Wasser übertragen (Abb. 13). 
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Abb. 13: a zwischen Chlorwasserstoff und 
Wasser. 


Solche Reaktionen, bei denen Protonen von einer Mole- 
külsorte auf eine andere übertragen werden, heißen Proto- 
Iysen. Sind Wassermoleküle dabei die Protonenempfän- 
ger, oder Protonenakzeptoren, so entstehen dabei nach 
der Reaktion 


H* + H0 —H;0* (19) 


protonierte Wasserstoffmoleküle, sogenannte Hydro- 
niumionen. 

Genau so wie Chlorwasserstoff reagiert eine Vielzahl 
anderer Verbindungen mit Wasser unter Abgabe von 
Protonen; zum Beispiel Fluorwasserstoff: 


HF + HH0 —H;0* + F (20) 
oder Jodwasserstoff: 
HJ + BHO —H;0* + 7 (21) 


Die entstandenen wäßrigen Lösungen zeigen eine Reihe 
übereinstimmender Eigenschaften: 


®@ sie färben blaue Lackmuslösung rot; 

@ sie besitzen einen sauren Geschmack und fühlen 
sich auf der Haut eher rauh an; 

® sie lösen viele Metalle unter Wasserstoffentwicklung 
auf. 


Es sind nämlich die Hydroniumionen, auf die sich diese 
Reaktionen zurückführen lassen. Mit Zink beispielsweise 
reagieren sie folgendermaßen: 


2 H50* + Zi—Zn* +2H0 +H, 2) 


Dabei entweicht gasförmig Wasserstoff, während das 
Metall „in Lösung” geht. Auch die Farbreaktion mit 
vielen organischen Farbstoffen ist eigentlich eine Reak- 
tion der Hydroniumionen. 


Säuren = Protonendonatoren 


Verbindungen, die wie der Chlorwasserstoff, unter Ab- 
gabe von Protonen reagieren können, bezeichnet der 
Chemiker als Säuren. Der Säurebegriff hat in der Chemie 
im Laufe der Jahre eine Entwicklung durchgemacht, 
wodurch seine Anwendung immer mehr verallgemeinert 
wurde. 

War nämlich die ursprüngliche Definition an das Lö- 
sungsmittel Wasser gebunden, so sieht man heute keinen 
Unterschied mehr zwischen der Reaktion der Säure HCI 
mit dem Lösungsmittel Wasser: 


HCI + H0 —H;0* + CI’ (23) 
oder mit gasförmigem Ammoniak: 
HCI + NH, — NH£ + CI (24) 


In beiden Fällen wird das Proton der Säure auf einen 
Protonenakzeptor übertragen, in Gl. (23) auf das Wasser, 
in Gl. (24) aufden Ammoniak. In beiden Fällen entstehen 
aus elektrisch neutralen Teilchen Ionen; bei der Reak- 
tion in Wasser sind sie hydratisiert, d. h. mit einer 
Hülle von Wassermolekülen umgeben. Bei der Gas- 
reaktion schließen sich die Ionen direkt zu einem festen 
Ionenkristall zusammen. Das sind die weißen Nebel, 
die man bei der Reaktion von Chlorwasserstoffgas mit 
Ammoniak beobachtet. 


Saure Reaktion auch bei Salzen 


Daß Salze sauer reagieren können, also Lösungen bilden, 
die wie Säuren reagieren, ist lange bekannt. Beispiels- 
weise reagiert eine Lösung von Kaliumalaun, KAI(SO4», 
sauer; und da Säuren auf Eiweißstoffe denaturierend 
wirken, benutzt man das Salz auch als Rasierstein, um 
das Blut aus kleinen Wunden schnell zum Gerinnen 
zu bringen. 
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In wäßriger Lösung dissoziiert Kaliumalaun nach fol- 
gender Gleichung in Ionen: 


KAI(SO4, — K*+ + AP+ + 2 SOF” (25) 


Erst in einer solchen wäßrigen Lösung entfaltet das 
Salz seinen sauren Charakter. Und zwar muß man 
sich vorstellen, daß sich die Aluminiumionen zu- 
nächst mit einer Hülle aus sechs Wassermolekülen 
umgeben (Abb. 14). In größerem Abstand wirkt das 
Ion allerdings auf noch mehr Wassermoleküle ordnend 
ein. 


j 
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Abb. 14: Die Al’*-Ionen des Kaliumalauns reagieren in 
Wasser sauer, weil aus ihrer Hydrathülle leicht ein Proton 
abgegeben werden kann. 


Das infolge seiner hohen positiven Ladung sehr 
kleine Aluminiumion, AP*, polarisiert die Wassermole- 
küle seiner Hydrathülle, d. h., es übt auf deren Elek- 
tronen einen starken Zug aus. Mit ihrem negativen Pol 
sind diese Moleküle ohnehin zum positiven Metallion 
ausgerichtet. Durch die Polarisation wird daher vor allem 
den Wasserstoffatomen negative Ladung entzogen; sie 
erhalten eine noch größere positive Partialladung, als sie 
ohnehin schon besitzen und werden dadurch leicht von 
einem anderen Wassermolekül als Proton abgezogen. 
Summarisch kann man also schreiben: 


AICH,O)g°* + H,O —>AI(H>0);0H?* + H;0* (26) 


(In der Abb. 14 sind von den 6 Wassermolekülen im 
Raum um das Aluminiumion nur 4 dargestellt.) Durch 
die Protolysereaktion hat die Ladung des hydratisierten 
Ions insgesamt um eine Einheit abgenommen. Ein zwei- 
tes Proton wird aus diesem Komplex daher nur viel 
schwerer abgegeben. 

Anders verhalten sich die Kaliumionen in einer wäßrigen 
Lösung. Der Radius eines Kaliumions ist 1,33-10-19 m, 
gegenüber einem Aluminiumion mit 0,5 - 10"! malso fast 
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dreimal so groß. Dabei beträgt seine Ladung nur ein 
Drittel der Ladung von Aluminiumionen. Beide Effekte 
bewirken, daß Kaliumionen aufihre Hydrathülle sehr viel 
weniger polarisierend einwirken; Kaliumionen reagieren 
in Wasser nicht sauer. 


Stark polarisierendes Kation + Wasser = Säure 


Alle Säuren besitzen ein einheitliches Strukturelement: 
Wasserstoff, der in einer Atombindung an ein anderes 
elektronegativeres Atom positiv polarisiert ist. Sowohl 
die Halogenwasserstoffe als auch das hydratisierte hoch- 
geladene Aluminiumion reagieren auf diese Weise als 
Säure. Aber wie ist es mit so bekannten Säuren wie der 
Schwefelsäure, H,SO,4, oder der Salpetersäure, HNO;? 
Wie kommen sie zustande und worauf gründet sich deren 
betont saurer Charakter? 

Wir wollen formal vorgehen und zeigen, daß man auch 
diese Säuren aus der polarisierenden Wirkung eines 
hochgeladenen Zentralions, nämlich S6* bzw. N°*, 
entstanden denken kann. 

Entreißt man den Atomen der Elemente der zweiten 
Achterperiode, Natrium bis Chlor, alle Valenzelektronen, 
so bleiben Atomrümpfe zurück mit jeweils 10 Elek- 
tronen und einer schrittweise anwachsenden Rumpf- 
ladung von 1 im Na* bis 7 im C1’* (Abb. 15). Mit zu- 
nehmender Rumpfladung werden die Ionen immer klei- 
ner, da auf die Elektronenhülle eine höhere positive 
Ladung wirkt. Dabei sind die Ionen vom Phosphor an rein 
hypothetischer Natur und höchstens in der Gasphase, 
bei ausreichender Energiezufuhr, für kurze Zeit bestän- 
dig. Weder in Salzen noch viel weniger in Lösung wären 
sie existenzfähig. Sie besitzen, wegen ihres enormen 
Elektronenmangels, eine sehr große Elektronegativität. 
Selbst mit Fluor sind daher ihre Bindungen Atom- und 
keine Ionenbindungen. 
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Abb. 15: Die von ihren Valenzelektronen befreiten positiven 
Ionen der Elemente der zweiten Achterperiode. Von links nach 
rechts steigt die Ladung der Ionen, und ihr Durchmesser sinkt. 
Beide Effekte verstärken die polarisierende Wirkung der Ionen 
vom Na* zum CI’*. 


Ein Gang durch eine Periode 


Die wäßrige Lösung von Kochsalz, NaCl, reagiert nicht 
sauer. Wie das noch größere K* ist das Natriumion 
ein nur schwach polarisierendes Kation. 
Magnesiumchlorid, MgCl;, das Salz, das im Speisesalz 
dessen Feuchtwerden an der Luft bewirkt, zeigt ebenfalls 
in wäßriger Lösung noch keine saure Reaktion. Allerdings 
wird beim Eindampfen einer solchen Lösung Chlor- 
wasserstoff gebildet: 


MgCl; + HHO —>Mg(OH)Cl + HCl (27) 


Diese Reaktion spielt sich in der Hydrathülle der Magne- 
siumionen ab, die normalerweise bei der Formulierung 
chemischer Reaktionen, wie in Gl. (27), gar nicht be- 
rücksichtigt wird. 

Aluminiumchlorid, AlCl;, wird technisch aus Alu- 
miniumabfällen und Chlor bzw. Chlorwasserstoff ge- 
wonnen: 


Al + 3% Ch — AICh (28) 
Al +.3 HCI| —>AlCh + 37, H, (29) 


Das Salz ist sehr hygroskopisch und feuchtigkeits- 
empfindlich. Bei der sehr heftigen Reaktion mit Wasser 
werden aus der Hydrathülle des Aluminiumions, wie in 
Gl. (26) beschrieben, Protonen abgespalten, so daß die 
Lösung stark sauer reagiert. Beim Eindampfen wird nicht 
das Chlorid, sondern das Hydroxid des Aluminiums 
erhalten: 


AUH2O)g* + 3 CI-—> Al(H,0);(OH); +3 HCI (30) 


Früher bezeichnete man diesen Vorgang, die Zersetzung 
von Salzen durch Wasser, als Hydrolyse. Heute weiß 
man, daß es sich dabei um ganz gewöhnliche Reak- 
tionen von Säuren - und wie wir später sehen werden 
von Basen - handelt. ; 

Die Änderung der Eigenschaften beim Übergang vom 
Aluminiumtrichlorid zum Siliciumtetrachlorid (SiCl4) ist 
Bamalli Verbindung i 
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zu polymeren Strukturen, in denen die Siliciumatome, 
über Sauerstoffatome miteinander verknüpft, ketten-, 
band- oder blattförmige Kieselsäuren oder Silikate bilden. 
Dreidimensional verbunden, entsteht als letztes Konden- 
sationsprodukt die wasserfreie Kieselsäure, SiO,. 

Das Pentachlorid des Phosphors (PCI;) ist auch keine 
salzartige Verbindung. Die weißen, schon bei 160° schmel- 
zenden Kristalle zersetzen sich bereits an feuchter Luft: 


PCI; + HO—>POC} + 2 HCl (33) 


Das Phosphorylchlorid zersetztsich weitermit viel Wasser 
zu Phosphorsäure, PO(OH);: 


POC] + 3 HHO—>PO(OH); + 3 HCl [629] 


Phosphorsäure, genau so gut als H;POy geschrieben, 
reagiert etwa 10°'mal so stark sauer wie Kieselsäure. 
Bevor wir die Gründe dafür erörtern, untersuchen wir 
noch zwei Verbindungen, die sich formal vom S6* und 
CI’* ableiten lassen. 


Oxide als Säureanhydride 


Ein Hexachlorid bildet der Schwefel nicht, wohl aber ein 
Hexafluorid, das sehr reaktionsträge ist, und ein Trioxid 
(Abb. 16), beides Verbindungen, die man sich formal 
aus Ionen, Fluorid- oder Oxidionen einerseits, 6fach' 
positiv geladenen Schwefelionen andererseits, aufgebaut 
denken kann. 

Allerdings ist Schwefelhexafluorid bei Zimmertempe- 
ratur ein Gas und deshalb besser als Molekül zu be- 
schreiben, in dem die Fluoratome durch polarisierte 
Atombindungen in einer oktaedrischen Geometrie mit 
dem Schwefel verknüpft sind. _ 

* 


Schwefeltrioxid polymerisiert bei tiefen Temperaturen; 
in der Gasphase aber treten isolierte SO3-Moleküle auf. 
Die formalen Ionenbindungen sind auch hier besser 
durch polarisierte Atombindungen zu ersetzen. Dabei 
können von jedem Sauerstoffatom zwei Bindungen be- 
tätigt werden. Über solche Mehrfachbindungen wird im 
nächsten Kapitel berichtet. 

Bei der Vereinigung von Schwefeltrioxid mit Wasser 
entsteht Schwefelsäure: 

SO; + H,0.—> SO,(OH), (35) 
Schwefeltrioxid wird deshalb auch als das Anhydrid der 
Schwefelsäure bezeichnet. 

Das Chlor bildet mit Sauerstoff mehrere verschiedene 
Verbindungen. Nur im Dichlorheptoxid, ChO,, aller- 
dings benutzt es alle sieben Valenzelektronen zur Bin- 
dungsbildung. Die Struktur kann wiederum als Zwi- 
schenzustand zwischen einer durch Atom- oder durch 
Ionenbindungen beschriebenen Verbindung angesehen 
werden (Abb. 17). 
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Abb. 17: Chlorheptoxid, einmal aus Ionen aufgebaut, dann 
durch Atombindungen beschrieben. Die tatsächliche Struktur 
ist ein Zwischenzustand dieser beiden Extreme. 


Als eine ölige Flüssigkeit, die leicht explodiert, verbindet 
sich Dichlorheptoxid mit Wasser zu Perchlorsäure: 


Ch0, + HHO — 2 C10O;0H (36) 
Diese vier Sauerstoffsäuren, vom Silicium bis zum 
Chlor, reagieren alle sauer, weil sie mindestens eine 


polarisierte OH-Bindung enthalten, von der in Wasser 
das Proton abgespalten wird: 


-S-H + H,0 — -O1-+ H30+ 7 


Je stärker diese Bindung polarisiert ist, um so leichter 
wird das Proton abgespalten. Dadurch unterscheidet sich 
eine starke Säure wie etwa Schwefelsäure von der 
schwachen Kieselsäure. 

In Abb. 18 sind die Formeln der vier Säuren wieder- 
gegeben sowie ihre Säurestärken, bezogen auf die Kiesel- 
säure. 

Die Zunahme der Säurestärke von der Kieselsäure zur 
Perchlorsäure wird jetzt verständlich. In der Kieselsäure 
nämlich besitzt das Siliciumatom eine (formale) Ladung 
von +4; bis zur Perchlorsäure steigt diese formale Ladung 
des Zentralatoms schrittweise bis auf +7 an. Dadurch 
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‚Abb. 18: Strukturformeln der vier Säuren, oben als Strich- 
formeln, darunter aus Ionen aufgebaut. Von links nach rechts 
nimmt, wie die unterste Zeile angibt, die Säurestärke drastisch 
zu. 


steigt in derselben Richtung auch die Polarisierung der 
O-H-Bindung, sodaß von den Säuren der Abb. 18 Per- 
chlorsäure die stärkste ist. 

Argumente dieser Art lassen verstehen, warum die 
Säurestärke in der Reihe HOCI, HOCIO, HOCIO; und 
schließlich HOCIO; stark zunimmt, denn in dieser 
Reihenfolge steigt auch die formale Ladung des Chlors 
von -1 auf +7. Die Abnahme des Ionenradius von P*> 
nach N*5 bedingt, daß Salpetersäure, HONO;, eine 
stärkere Säure ist als Phosphorsäure, P(OH);30. 


Elektronenüberschuß = basische Wirkung 


Die letzten Seiten haben eine Fülle von Beispielen ge- 
bracht, wie durch die polarisierende Wirkung eines 
Elektronenmangelzentrums die Abspaltung von Proto- 
nen aus einer Verbindung begünstigt wird. Man könnte 
erwarten, daß ein Überschuß von Elektronen zu einer 
irgendwie entgegengesetzt verlaufenden Reaktion führen 
sollte. 

Natriumhydrid,aus Natrium und Wasserstoff bei erhöhter 
Temperatur gewonnen, wäre ein Beispiel für eine solche 
Verbindung: die Wasserstoffatome tragen in diesem Salz 
die volle Überschußladung eines Elektrons: 


2Na+ » —2Na*H° (38) 


Mit Wasser reagiert Natriumhydrid sehr heftig unter 
Wasserstoffentwicklung. Aus der Lösung scheidet sich 
beim Eindampfen Ätznatron, NaOH, ab. Bei dieser 
Reaktion entziehen die Hydridionen den Wassermole- 


külen Protonen, mit denen sie sich zu elementarem 
Wasserstoff vereinigen. Zurück bleiben von den Wasser- 
molekülen negativ geladene Hydroxidionen: 


HH +H0->% + OH° (39) 


Hydridionen reagieren also leicht mit Protonen, sie sind 
Protonenakzeptoren. Solche Stoffe bezeichnet der 
Chemiker als Basen. 

Die entstandene Lösung von Natrium- und Hydroxid- 
ionen heißt auch Natronlauge. Die Hydroxidionen ver- 
leihen ihr eine Reihe charakteristischer Eigenschaften: 


@ sie bläut rote Lackmuslösung; 
@ sie besitzt einen laugenartigen Geschmack und fühlt 
sich auf der Haut seifig an. 


Das Hydridion ist eine sehr starke Base, denn es reagiert 
begierig mit Protonen. Eine in den salzartigen Oxiden 
enthaltene starke Base ist das Oxidion, O2”. Mit Wasser 
reagiert es zu Hydroxidionen: 


02° +0 — 2 OH- (40) 


so daß beim Auflösen von Calciumoxid in Wasser 
Calciumhydroxid entsteht: 


Ca0O + H,O —> Ca(OH), (41) 


Keine Säurereaktion ohne Base - und umgekehrt 


Die Säure HCl kann, wie jede andere Säure auch, nur 
dann ihr Proton abspalten, wenn eine andere Verbindung 
zugegen ist, die dieses Proton aufnimmt. Das muß, 
nach unserer Definition, eine Base sein. So reagiert in 
der Gl. 23 das Wasser als Base, in der Gl. 24 ist es 
Ammoniak. Man bezeichnet Protolysereaktionen deshalb 
auch als Säure-Base-Reaktionen, weil dabei immer - als 
Protonendonator - eine Säure mit einer Base reagiert, 
die das Proton aufnimmt. Nennen wir die Säure allgemein 
HA und die Base B, so heißt die Säure-Base-Reaktion 
zwischen HA und B: 


HA + B—>BH* + AT (42) 


Das Wasser kann offensichtlich beides: mit Säuren rea- 
giert es als Base (z. B. in Gl. 23 mit Chlorwasserstoff), 
mit Basen dagegen reagiert es als Säure, wobei es, wie 
in Gl. 39 bei der Reaktion mit H, ein Proton abspaltet. 


Elektrische Leitfähigkeit von Säuren und Basen 
in Wasser 


Die besondere Rolle, die das Wasser bei Säure-Base- 
Reaktionen spielt, drückt sich auch in der elektrischen 
Leitfähigkeit aus, die in der wäßrigen Lösung einer 
Säure oder einer Base besonders hoch ist. Beispielsweise 
leitet Salzsäure den elektrischen Strom etwa viermal so 
gut wie eine gleich konzentrierte Natriumchloridlösung. 
Der Grund dafür ist ein spezieller Mechanismus, mit 
dem die Ladung von Protonen bzw. Hydroxidionen 
durch eine wäßrige Lösung transportiert wird. 

Abb. 19 zeigt den Transport von positiver Ladung, und 
zwar hat man sich vorzustellen, daß in einer Kette von 
durch Wasserstoffverbindungen verbrückten Wasser- 
molekülen die Wasserstoffbrücken in Atombindungen, 
und umgekehrt die Atombindungen in Wasserstoff- 
brücken überführt werden. 
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Abb. 19: Transport der positiven Ladung von Hydroniumionen 
durch eine wäßrige Lösung. 


Diese Umorientierung ist nur mit einer geringen Lage- 
änderung der Wassermoleküle verbunden; Ionen werden 
dabei überhaupt nicht transportiert, sondern lediglich 
deren Ladung. Wenn man also von der besonders hohen 
Beweglichkeit von Hydroniumionen in Wasser spricht, 
ist das eigentlich gar nicht wahr. Es ist nur ihre Ladung, 
die über große Entfernungen schnell verschoben werden 
kann. Die Abb. 20 zeigt, wie nach dem gleichen Prinzip 
auch die negative Ladung von Hydroxidionen in wäßriger 
Lösung schnell transportiert werden kann. 
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Abb 20: Transport der negativen Ladung von Hydroxidionen 
durch eine wäßrige Lösung. 
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Neutralisation - verfolgt durch Leitfähigkeits- 
messung 


Wir wollen sehen, was passiert, wenn man die wäßrige 
Lösung einer starken Säure, also etwa Salzsäure, mit 
einer Base, und zwar den Hydroxidionen von Natron- 
lauge, zusammenbringt. Wir verfolgen die Reaktion auf 
zweierlei Weise: durch Messung der elektrischen Leit- 
fähigkeit und durch die Farbänderung, die ein zugesetzter 
organischer Farbstoff bei dieser Reaktion erfährt. 

In einer Leitfähigkeitsmeßzelle stehen sich zwei Metall- 
elektroden gegenüber (Abb. 21). Der Widerstand Zwi- 
schen ihnen (das ist der Reziprokwert der Leitfähigkeit) 
wird im Meßinstrument nach einer Kompensations- 
methode, also durch Vergleich mit einem Widerstand 
bekannter Größe, ermittelt. Schließlich wird die Leit- 
fähigkeit durch einen Schreiber auf einer Papierrolle 
graphisch aufgezeichnet. 

Zu Beginn des Versuchs befindet sich in der Meßzelle 
lediglich Salzsäure. Die Leitfähigkeit der Lösung ist dem- 
entsprechend hoch. Ein zugesetzter Säure-Base-Farb- 
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Meßzelle mit Salzsäure 


Magnetrührer 


Abb. 21: Versuchsanordnung einer Leitfähigkeitstitration. 


ER we: oo 82.4 % 
Zugesetzte Menge Natronlauge (in mi) 

Abb. 22: Kurvenverlauf der Leitfähigkeitstitration von Salzsäure 
mit Natronlauge. 
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stoffindikator, das Bromthymolblau, färbt sich gelb 
(Abb. 22). Aus einer Bürette wird nun, unter ständigem 
Rühren, langsam Natronlauge zu der Salzsäure zuge- 
geben. Das Meßinstrument zeigt an, daß dabei die Leit- 
fähigkeit laufend abnimmt. 

Schließlich wird ein Punkt erreicht, an dem die Leit- 
fähigkeit einen Minimalwert erreicht. Im gleichen Augen- 
blick ändert der Farbstoffindikator seine Farbe: die 
Lösung ist jetzt grün gefärbt. Bei weiterer Zugabe von 
Natronlauge steigt die Leitfähigkeit wieder an; dabei 
nimmt die Lösung eine blaue Farbe an. 


Hydroniumionen + Hydroxidionen = Wasser 


Worauf ist der in Abb. 22 wiedergegebene Kurvenverlauf 
zurückzuführen? Er besitzt immer diese Form, wenn 
eine starke Säure mit einer starken Base in der ge- 
schilderten Art zur Reaktion gebracht wird. Es sind 
also die Hydronium- bzw. Hydroxidionen, die dabei 
miteinander reagieren, und zwar entsteht dabei ganz ein- 
fach Wasser. 


H;0* + OH-—2 H}0 (43) 


Die Reaktion zwischen Salzsäure und Natronlauge läßt 
sich also formulieren als 


H30* + CI + Nat + 0H—2H30 + Nat + CI" (49) 


Es wird durch diese Reaktion laufend die Konzentration 
an Hydroniumionen in der Lösung verringert, und damit 
sinkt auch deren Leitfähigkeit (absteigender Ast der 
Kurve in Abb. 22). Ist die vorgelegte Salzsäure durch 
die zugegebene Natronlauge gerade „verbraucht”, d. h. 
sind keine Hydroniumionen mehr im Überschuß in der 
Lösung, so ist das Minimum der Leitfähigkeit erreicht. 
Die Lösung schmeckt weder sauer noch laugig, sondern 
salzig, denn es ist einfach eine Lösung von Kochsalz. 
Dieser Punkt, an dem die Säure durch Zugabe von Base 
gerade neutralisiert ist, wird als „Neutralpunkt” be- 
zeichnet. 

Bei weiterer Zugabe von Natronlauge steigt die Leit- 
fähigkeit wieder an, weil nun die Konzentration an 
Hydroxidionen in der Lösung steigt. Der Indikator ist 
in diesem Bereich blau gefärbt. Die Farbe, die er am 
Neutralpunkt zeigt - grün -, ist einfach die Mischung 
der beiden Farben, die er im sauren bzw. basischen 
Bereich zeigt, also eine Mischung aus gelb und blau. 

Ist die Konzentration der Natronlauge bekannt, so läßt 
sich auf diese Weise ermitteln, wieviel Salzsäure sich in 
der Meßzelle zu Beginn der Reaktion befand; denn am 
Neutralpunkt ist ja genau gleich viel Natronlauge ver- 


braucht. Man sagt, die Salzsäure wird mit Natronlauge 
titriert, und da der Neutralpunkt der Titration durch 
Leitfähigkeitsmessung bestimmt wurde, bezeichnet man 
sie speziell auch als Leitfähigkeitstitration. 


Kennzeichen für saure bzw. basische Reaktion: 
der pH-Wert 


Der absteigende Ast der Leitfähigkeitstitration in Abb. 22 
kommt durch die Abnahme der Hydroniumionenkonzen- 
tration zustande. Am Neutralpunkt ist sie aber keines- 
wegs gleich Null. Leitfähigkeitsmessungen von reinstem 
Wasser haben ergeben, daß darin eine bestimmte Menge 
von Hydroniumionen enthalten sind; sie entstehen durch 
die sogenannte Autoprotolyse von Wasser nach der 
Gleichung 


2 0 —H30* + OH- (45) 


Ihre Konzentration ist allerdings sehr gering; in 
1 1 Wasser sind lediglich 10°” Mol Hydroniumionen 
enthalten. Und genau so groß ist die Konzentration an 
OH-Ionen, denn nach Gl. 45 entstehen diese beiden 
Gegenspieler ja aus Wasser in gleicher Anzahl. 

In saurer Lösung überwiegt die Konzentration der 
H;0*-Ionen. In einer 0,35%igen Salzsäure beispielsweise 
ist sie 10-1. In basischer oder alkalischer Lösung ist die 
H30*-Konzentration dagegen kleiner als 107, in einer 
0,4%igen Natronlauge etwa 10", 

Zur Vereinfachung solcher Konzentrationsangaben ha- 
ben die Chemiker den Begriff des pH-Werts einer 


Tabelle 7: Hydroniumionenkonzentrationen und zugehörige 
pH-Werte 


H;O+-Konzentration pH-Wert 


in Mol pro Liter 

1 = 1 0) abnehmend 

0,1 = 10-1 1 saure 

001  =107 2, Reaktion 

0,001 = 1073 3 
10-7 7 neutral 
10-12 12 abnehmend 
10-3 13 alkalische 
10-14 14 Reaktion 


Lösung eingeführt. Darunter versteht man den mit -1 
multiplizieren dekadischen Logarithmus der Hydro- 
niumionenkonzentration. In Tabelle 7 wird der Zu- 
sammenhang zwischen diesen beiden Größen an Hand 
einiger Zahlenbeispiele deutlich gemacht. 


pH-Messung 


Die Leitfähigkeitsmessung eignet sich nicht dazu, den 
pH-Wert einer Lösung festzustellen; denn zur Leitung 
des elektrischen Stroms tragen ja alle in der Lösung 
vorhandenen Ionen, wenn auch in unterschiedlichem 
Maße, bei. Anders dagegen die Farbstoffindikatoren, wie 
Lackmus oder Bromthymolblau. Sie reagieren wirklich 
nur auf die Konzentration der Hydroniumionen und sind 
daher zur Messung von pH-Werten geeignet. 

Die Abb. 22 zeigt, daß Bromthymolblau genau am Neu- 
tralpunkt, also bei pH =7, „umschlägt”. Im Sauren ist 
er gelb, im Alkalischen dagegen blau. Mit diesem Indi- 
kator kann man daher nur einen pH-Wert genau be- 
stimmen, nämlich den von neutralem Wasser. Glück- 
licherweise gibt es Indikatoren, die bei anderen 
pH-Werten umschlagen. Indem man verschiedene 
Indikatoren zusammenmischt, deren Umschlagspunkte 
den ganzen pH-Bereich überstreichen, kommt man zu 
den sogenannten Universalindikatoren, deren Farbton 
den pH-Wert einer Lösung bis auf eine Einheit genau 
charakterisieren. Für genaue pH-Bestimmungen bieten 
sich verschiedene elektrochemische Methoden an. Mit 
einem pH-Meter beispielsweise lassen sich pH-Werte 
selbst von gefärbten, undurchsichtigen Lösungen sehr 
genau bestimmen. 

Die Reaktionen zwischen Säuren und Basen ziehen sich 
als einer der großen Oberbegriffe durch die gesamte 
anorganische Chemie. Kein Wunder, daß in diesem 
Kapitel nur einige Punkte der Säure-Base-Theorie an- 
gesprochen werden konnten. Im Vordergrund standen 
dabei die Beziehungen zwischen dem sauren bzw. 
basischen Charakter einer Substanz und der Stellung 
ihrer Komponenten im Periodensystem. 

Andere Fragen wurden nicht einmal angeschnitten. 
Etwa, wie denn genau die Stärke einer Säure oder einer 
Base definiert und experimentell bestimmt wird. Oder 
ob zwischen der Hydronium- und der Hydroxidionen- 
konzentration in einer wäßrigen Lösung immer eine 
Beziehung besteht, nicht nur beim pH = 7. Alle diese 
Fragen lassen sich sinnvoll erst mit Hilfe des soge- 
nannten chemischen Gleichgewichts beantworten. 
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ur ar res 


gilt: 7 aus 385 349.5 


Elektrochemie der Metalle. 
Reduktion und Oxidation 


Warum verändern sich Metalle an Luft oder Wasser? Warum ist die Korrosion in 
Industrieluft stärker als auf dem Lande? Weshalb ist das Streusalz im Winter solch 
ein besonderer Feind der Autobleche? Bestimmt die Elektronenstruktur der Atome 
ihre Chemie, muß sie auch für diese meist unerwünschten Reaktionen verantwortlich 
sein? Aber auch der Werkstoff Metall selbst erhält - wie im übernächsten Kapitel 
beschrieben wird - seine Eigentümlichkeiten durch das Verhalten von Elektronen im 
kollektiven Verband. 

Am Beispiel der Chemie der Metalle soll einer der wichtigsten, vielleicht sogar der 
wichtigste Reaktionstyp der Chemie untersucht werden. Es soll zunächst qualitativ, 
dann aber quantitativ (messend) verfolgt werden, weshalb Metalle Elektronen abgeben 
oder Metallionen Elektronen aufnehmen. Die Begriffe Oxidation und Reduktion, die 
diese Elektronenübertragungsreaktionen charakterisieren, lassen sich schließlich für eine 
Vielfalt anderer Reaktionen, bei denen gar keine Metalle auftreten, verwenden. Auch 
wenn die Elektronen direkt von einem Atom auf ein anderes übergehen und nicht 
durch Leitungsdrähte von einem Reaktionspartner auf den anderen übertragen werden, 
erweist es sich zum Verständnis solcher Reaktionen als zweckmäßig, den elektrischen 
Strom als Partner in chemische Umsetzungen einzubringen. 


Metalle in Wasser, Säuren und Laugen Mg + 2 HCl = MgCh + Hat oder 


Mg + 2 H*(aq) = Mg** + Hyt (d) 
Die dramatischste Reaktion eines Metalls mit Wasser 
+ Cl = ZnCh, + Hy 

ist sicher die von Alkalimetallen. Aber auch die meisten er & 5 ee ER ar = Kr 6) 
Erdalkalimetalle, Calcium, Strontium und Barium, re- . 
agieren mit Wasser heftig. Das ist so auffällig, weil Cr + 2 HCl = CrCh + Hyt oder 
Metalle, die als Werkstoffe genutzt werden, dies nicht Cr + 2 H*(ag) = Cr** + H,t (3) 
tun: Die üblichen Metalle lösen sich nicht merklich in 

Beh: & : Fe + 2 HCI = FeCh + Hyt oder 
Wasser. Das Bild ändert sich aber, wenn die Metalle Fe + 2 H*(aq) = Fet* + Hyt (a) 


mit Säuren in Berührung kommen. Ähnlich wie bei der 
Reaktion von Lithium mit Wasser (Kap. 1) bemerkt 
man eine rasche Gasentwicklung, z. B. lösen sich heftig 
Magnesium und Zink, langsamer Chrom und Eisen in 
konzentrierter Salzsäure. Mit der Knallgasprobe kann 
das entstehende Gas als Wasserstoff identifiziert werden. 
Es laufen also folgende Reaktionen ab: 


Das Metall wird unter Wasserstoffgas-Entwicklung (t) 
zum Metallchlorid aufgelöst. Da die Salzsäure in Wasser 
aber praktisch vollständig in Ionen dissoziiert (H*(aq) 
und Cl”(ag)), nehmen die Chloridionen an der Gesamt- 
reaktion gar nicht teil. Der Vorgang läßt sich also auch 
als einfache Umladungsreaktion schreiben: Neutrales 


151 


Metall und Wasserstoffionen ergeben Metallionen und 
neutralen Wasserstoff. Es müssen also bei diesen Me- 
tallen je Atom zwei Elektronen auf die in der Lösung 
vorhandenen Wasserstoffionen übertragen werden. 
Zunächst könnte man annehmen, daß die Konzen- 
tration der Wasserstoffionen ausschlaggebend ist, ob ein 
Metall sich auflöst oder nicht. Dafür spricht die Tat- 
sache, daß Mg, Zn, Cr, Fe in Wasser unverändert blei- 
ben, während sie in Säure reagieren. Dagegen spricht 
aber die Reaktionsträgheit solcher Metalle wie Kupfer, 
Silber und Gold. Im vorangegangenen Kapitel war ge- 
zeigt worden, daß die Wasserstoffionenkonzentration in 
starken Säuren mehrere Millionen mal größer ist als 
in reinem Wasser, in Wasser wiederum mehrere Millio- 
nen mal größer als in starken Basen. 
Und dennoch gibt es Metalle wie Aluminium und Zink, 
die sich zwar in Säuren und Laugen lösen, aber eben 
nicht in Wasser. Daraus kann man schließen, daß es 
womöglich von der Art der gebildeten Produkte abhängt, 
ob das Metall mit den vielen oder wenigen H*-Ionen 
unter Umladung reagieren kann. Betrachten wir die 
folgenden Gleichungen: 
Al + 3 H*(in H,O) = Al*?(ag) + 1% H, 
Bildung von Aluminium-Ionen (5) 
ALT 30H +3 H,0 = AI(OH);° + 1% H5 
Bildung von Aluminat-Ionen (6) 
Zn +2 H*(in H,O) = Znt?(ag) + Hy 
Bildung von Zink-Ionen (7) 
20+2 087 +20 = Zn(OH)7 +H 
Bildung von Zinkat-Ionen (8) 
Manche Metalle lösen sich offenbar deshalb in Laugen, 
weil sie mit den Hydroxyl-Ionen (OH) geladene und 
deshalb wasserlösliche Metallat-Ionen bilden. Es liegt 
daher nahe anzunehmen, daß in neutralem Wasser 
mit den meisten Metallen zwar oberflächlich Reaktion 
eintritt, aber das gebildete Reaktionsprodukt unlöslich 
ist und die weitere Oberfläche schützt. Das läßt sich auch 
leicht nachweisen. Gibt man zu der sauren Lösung, die 
Alt3(ag)-Ionen enthält, langsam eine Base wie Natrium- 
hydroxid (NaOH), fällt ab einer bestimmten Basen- 
menge unlösliches, weißes Aluminiumhydroxid 
(AI(OH);) aus. Es ist eine ungeladene Verbindung, die 
von Wasser praktisch nicht gelöst wird. Ähnliches passiert 
mit der Lösung von Zink-Ionen bei Basen-Zugabe: 


Al*3(ag) + 3 OH” = AI(OH);} (9a) 
AI(OH); + 3 OH” = AI(OH),? (9b) 
Zn*?(aq) + 2 OH- = Zn(OH),} (10a) 
Zn(OH), + 2 OH” = Zn(OH);? (10b) 


Die Eigenschaft von Metallhydroxiden, in Säuren . 


unter Kationenbildung und in Basen unter Metallat- 
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Bildung in Lösung zu gehen, die letztlich auch für 
die Möglichkeit, das Metall selbst in Säuren und 
Basen aufzulösen, verantwortlich ist, nennt man 
Ampbhoterie. 


Chemische Stromerzeugung 


Es gibt eine andere Möglichkeit, etwas über die Lösungs- 
tendenz eines Metalls in sauren, neutralen oder alka- 
lischen Lösungen in Erfahrung zu bringen. Bei jeder 
der genannten Reaktionen (1 bis 8) entsteht Wasser- 
stoffgas aus H*-Ionen, und es gehen von der Metall- 
oberfläche Ionen in Lösung. Die Elektronen des in 
Lösung gegangenen Metalls müssen nun nicht immer 
auf H*-Ionen übertragen werden. Man kann sie über 
einen Draht auch zu einem anderen Metall ableiten. 
Wir wissen aus Versuchen mit Metall und Säure, daß 
verschiedene Metalle einunterschiedlich großes Lösungs- 
bestreben haben. Schaltet man zwischen zwei verschie- 
dene Metallbleche, die in eine Salzlösung (Leitfähigkeit!) 
tauchen, ein Spannungsmeßinstrument, erhält man einen 
Ausschlag. Mit dieser Methode kann man die Lösungs- 
tension von Metallen gut und genau untersuchen. 

In Abb. 1 ist jeweils ein Metallblech von Kupfer und 
von Zink in eine Lösung seines Metallsalzes getaucht, 
z. B. Kupfersulfat (CuSO,) und Zinksulfat (ZnSO,). 
Die beiden Bleche, die Elektroden, sind über ein Volt- 
meter miteinander verbunden. Der elektrische Strom- 
kreis zwischen den beiden Lösungen ist durch eine 


Kupferblech 


Zinkblech 
Abb. 1: Halbzellenanordnung zur Bestimmung der Spannung 
zwischen zwei in ihre Salzlösungen tauchenden Metall- 
elektroden. 3 


Salzbrücke geschlossen. Diese Salzbrücke enthält in 
einem doppelt gebogenen Rohr z. B. eine Kalium- 
chloridlösung. Die Enden des Rohres sind mitgetränktem 
Fließpapier verschlossen, so daß noch langsamer Stoff- 
transport möglich ist. 

Das Voltmeter zeigt bei einer solchen Anordnung aus 
zwei „Halbzellen” eine Spannung von 1,1 V (die Salz- 
lösungen sollen die gleiche Konzentration 1 Mol Salz/ 
Liter Lösung = lm haben). Eines der beiden Metalle 
muß also positiv, das andere negativ aufgeladen sein. 
Welches Metall hat welche Ladung? Man kann aus den 
Versuchen im ersten Abschnitt. schon schließen: Zink 
löste sich leicht in Säuren, Kupfer nicht. Wahrscheinlich 
hat Zink die größere Tendenz, Zn**-Ionen zu bilden 
als entsprechend Kupfer Cu**-Ionen. Das Zinkblech 
sollte danach Ionen in Lösung schicken und selbst 
negativ geladen sein. 

Entfernt man nun das Voltmeter und schließt die beiden 
Bleche kurz, dann können sich die Ladungen der Bleche 
ausgleichen. 

Mit einem Strommeßgerät (Amperemeter) kann tat- 
sichlich das Fließen eines Stromes nachgewiesen werden. 
Die Elektronen, die diesen Stromfluß bewirken, müssen 
von einem der Metallbleche stammen und in bzw. an 
dem anderen Metallblech verbraucht werden. 

Es sind in den Halbzellen prinzipiell zwei Vorgänge 
denkbar (Abb. 2): 


Abb. 2: Metallauflösung und Metallabscheidung an Elektroden 
in elektrochemischen Halbzellen. 


a) Metallatome gehen als entsprechend positiv geladene 
Ionen in Lösung und lassen Elektronen zurück. Das 
Metall muß bei dauernder Abgabe von Ionen leichter 
werden und die Lösung konzentrierter. 


b) Metallionen nähern sich der Metalloberfläche, neh- 
men an ihr Elektronen auf und scheiden sich als Metall 
ab. Das Blech wird schwerer, und die Lösung wird 
weniger konzentriert sein, wenn lange genug Strom 
geflossen ist. 

Wenn das System aus zwei Halbzellen und den leitenden 
Verbindungen zwischen den Elektroden und Lösungen 
(Salzbrücke) genügend lange gearbeitet hat, kann man 
die abgetrockneten Elektrodenbleche zurückwiegen und 
mit dem bisher bestimmten Gewicht vergleichen. Im 
Idealfall sollte das Kupferblech um den gleichen Betrag 
schwerer geworden sein, um den das Zinkblech leichter 
geworden ist. Dann muß am Zink Vorgang a) und am 
Kupfer Vorgang b) abgelaufen sein, das heißt (11c) 
läuft also freiwillig ab. 


a) Zn (metall.) = Zn**(agq) + 2 e” (11a) 
b) Cut*(ag) + 2 e” = Cu(metall.) (11b) 
Zn + Cut* = Znt* + Cu (11e) 


Für jedes abgeschiedene Kupferion ist ein Zn-Atom in 
Lösung gegangen. Da Cu (63,5) und Zn (65,2) annähernd 
die gleiche Atommasse haben, ergibt sich fast die gleiche 
Gewichtszu- bzw. abnahme. Zink hat also eine größere 
Lösungstension als Kupfer. Das steht auch im Einklang 
mit den Beobachtungen, die bei der Reaktion von Me- 
tallen mit Säure gemacht wurden. Die gemessene Poten- 
tialdifferenz (oder Spannung) von 1,1 Volt gibt zugleich 
einen Wert, wie gern Zink im Vergleich zu Kupfer in 
Lösung geht. 

Es sollte jetzt verständlich sein, warum die beiden Halb- 
zellen in Abb. I durch eine Salzbrücke verbunden 
werden müssen. In der Halbzelle mit Kupfersulfat werden 
laufend Cu**-Ionen als Metall abgeschieden, während 
doppelt negative Sulfat-Ionen zurückbleiben. Damit die 
Abscheidung des Kupfers nicht nach kurzer Zeit zum 
Stillstand kommt (weil die Lösung viele unkompensierte 
negative Ladungen in Form der Anionen SO? enthält, 
die eine weitere Verarmung der Lösung an Kationen 
verhindern möchten), benötigt man andere Kationen, 
die die positiven Ladungen des Cut? ersetzen. Es sind 
dies Kationen (z. B. K*), die aus der Lösung der Salz- 
brücke zuwandern, selbst aber keine Neigung zeigen, 
als Metall abgeschieden zu werden. Ebenso müssen in 
der Zn/ZnSO,-Halbzelle laufend Anionen aus der Brücke 
zuwandern, weil durch Auflösen des Zinks immer neue 
Kationen in Lösung geschickt werden. Dem dauernden 
Strom von Elektronen vom Zn- zum Cu-Blech im Draht 
steht ein genau gleich großer Ladungstransport von Ionen 
durch die Salzbrücke gegenüber. 

Mit diesem ersten und freiwillig ablaufenden elektro- 
chemischen Vorgang ist ein wichtiges Problem berührt 
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worden: Zwischen der Cw/Cu**-Halbzelle und der 
Zn/Zn**-Halbzelle besteht ein Energiegefälle, ähnlich 
wie zwischen zwei Wasserbehältern, die sich auf unter- 
schiedlicher Höhe befinden. Der elektrischen Spannung 
entspricht der Wasserdruck. Solange Wasser aus dem 
oberen Reservoir in das untere Reservoir durch ein 
gleichbleibend dickes Rohr fließt, verteilt sich dieser 
Druck längs der Gefällstrecke. Der maximale Wasser- 
druck läßt sich, wie im elektrochemischen Experiment, 
nur messen, wenn man den Stromfluß unterbricht 
(Abb. 3). 


| Stellung zur 
Strömungsmessung 


Abb. 3: Die Analogie zwischen dem Wassergefälle und der 
elektrochemischen Potentialdifferenz. 


Dieser Druck ist natürlich nicht von der absoluten Höhe 
des Systems zweier Wasserbehälter abhängig, sondern nur 
von der Höhendifferenz der Behälter. Um vergleichbare 
Höhenangaben machen zu können, hat man deshalb 
willkürlich eine Höhe als Null-Höhe, als Bezugspunkt, 
festgelegt. Auch für die Bestimmung elektrochemischer 
Potentiale hat man einen solchen Bezugspunkt gewählt. 
Das hat den Vorteil, daß man einem einzelnen Metall 
in seiner Salzlösung ein Potential zuschreiben kann, das 
seine Lösungstension bezeichnet. 
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Die Normalwasserstoffelektrode und die Vor- 
zeichen von Elektroden 


Abb. 4 zeigt die Halbzelle, die international als Bezugs- 
punkt vereinbart ist. Alle Lösungstensionen werden als 
Spannungen relativ zu ihrem Bezugspotential angegeben. 
Die Benennung „Normalwasserstoffelektrode” soll anzei- 
gen, daß hier nicht ein Metall Me mit einer Salzlösung, 
also mit Me”*, konfrontiert wird, sondern Wasserstoff H, 
mit einem H*-Milieu. Denn das Platinblech wird hier 
von Wasserstoffgas umspült und hat nur die Aufgabe, 
eindiffundierten Wasserstoff sozusagen in metallischer 
Form für die Reaktion 


2 H’faq) +2e”=H (12) 


bereitzuhalten. Die Reaktion ist völlig analog zu den 
vorhin genannten: Von rechts nach links gelesen, ent- 
spricht sie der Auflösung eines Metalls, von links nach 
rechts der Abscheidung. 

In einer isolierten Halbzelle dieser Art beobachtet man 
keine Veränderungen, also muß diese Reaktion von links 
nach rechts ebenso wahrscheinlich sein, wie von rechts 
nach links. Das ist nicht ganz selbstverständlich, denn, 
über das Platin vermittelt, steht „atomarer” Wasserstoff 
in sehr hoher Konzentration zur Verfügung. Gleich- 
gewicht herrscht bei dieser Reaktion nur, weil sich in 
der Grenzschicht zwischen „Metall” und Lösung eine 


Abb. 4: Die Normalwasserstoffelektrode H*(ag)/H; (Platin) hat 
das festgelegte Potential Null. 


elektrische Spannung aufbaut, die verhindert, daß immer 
weiter Ionen in Lösung gehen. Zwar schafft der Lösungs- 
druck die Tendenz für H, die Grenzfläche von der 
metallischen Seite hin zur Lösungsseite zu passieren, 
aber dabei müßte H, zu2H* werden, und die zugehörigen 
Elektronen müßten in der Elektrode zurückbleiben. 
Tatsächlich werden eine Vielzahl von Kernen des 
Wasserstoffs in der Grenzfläche nur zur Lösungsseite 
hin verschoben (was gleichzeitig eine Verschiebung 
positiver Ladung dorthin bedeutet), aber durch die 
zurückbleibenden Elektronen baut sich ein elektrisches 
Feld auf, das gerade so groß und so gerichtet ist, daß 
eben nicht mehr als eine Verschiebung zustande kommt. 
In der Grenzschicht bildet sich eine elektrische Doppel- 
schicht von atomarer Dicke aus. Die Höhe des Span- 
nungssprunges quer durch diese Schicht hängt von der 
Temperatur ab, von der Ionen-Konzentration der Lösung 
und der Lösungstension des „Metalles”. 

Man hält deshalb für die Normalwasserstoffelektrode 
den Druck des Wasserstoffgases konstant auf 1 atm und 
die Konzentration der H*-Ionen genau auf 1 Äquivalent/ 
Liter (Normallösung). Für sich allein, also in der isolierten 
Halbzelle, ist diese Spannung zwischen „Metall” und 
Lösung technisch nicht nachweisbar. Aber das potentielle 
Arbeitsvermögen, das in dieser Anordnung steckt, 
zeigt sich deutlich, wenn man eine andere Halbzelle 
wie in Abb. 1 zuschaltet. In der zweiten Halbzelle läuft 
die analoge Reaktion ab, nur das Potential ist aufgrund 
der anderen Lösungstension möglicherweise größer oder 
geringer. 

Schaltet man also diese Bezugsquelle „Normalwasser- 
stoffelektrode” mit dem definierten Potential Null gegen 
irgendeine Halbzelle, so ist deren Potential als Spannung 
gegenüber der Normalelektrode eindeutig festgelegt und 
meßbar. Nur für das Vorzeichen, ob Plus oder Minus, 
benötigt man noch eine Konvention. 


Definition: 


Schreibt man die elektronische Halbreaktion in einer 
Halbzelle so, daß - von links nach rechts gelesen - 
Elektronen aufgenommen werden, also: 


Mif + me” = Me (13) 


dann bedeuten negative Potentialwerte, daß die Elektro- 
nenaufnahme weniger wahrscheinlich ist als bei 
2H"—H,. 

Die Ergebnisse solcher Potentialmessungen gegen die 
Normalwasserstoffelektrode nennt man Normalpoten- 
tiale und bezeichnet sie mit 2. 


Die Potentialmessung für die Zu/Zn*++-Halbzelle ergibt 
gegenüber der Normalwasserstoffelektrode -0,76 V. In 
einer Anordnung nach Abb. I würde die Zn/Zn+*-Halb- 
zelle also die Reaktion 2H*—> Hy in der H,/2H*-Halb- 
zelle erzwingen. Mißt man in der gleichen Anordnung 
(d. h. Ersatz von Zn/Zn** gegen Cu/Cut*) anstelle des 
Zinks jetzt Kupfer in einer In-Kupfersalzlösung, so 
schlägt das Voltmeter in entgegengesetzter Richtung aus 
(Vorzeichenwechsel), bei einem Voltmeter mit einer 
Nulleinstellung in der Mitte (bei einem V-Meter, das 
Null am linken Anschlag anzeigt, müßte man umpolen). 
Man mißt für die Cu/Cu**-Halbzelle +0,34 V. 

Man schreibt in Kurzform: 


H»/H* // Zntt/Zn 


E = -0,76 V (14) 
Hy/H* // Cutt/Cu 

EP = +0,34 V (15) 
Differenz: 

Cu/Cu*+t//Zn+t/Zn 

AP = -0,76 V -0,34 V=-11V (16a) 
Zn/Zn*+//Cu**/Cu 

AP = 034 V -(60,76 V) = +11 V (16b) 


Die Reaktion (14) ist von links nach rechts gelesen un- 
wahrscheinlich, denn sie zeigt eine negative Potential- 
differenz. Die zweite Reaktion (Gl. 15) läuft dagegen in 
Leserichtung ab: Wasserstoff geht als H;y-Ion in Lösung, 
Kupfermetall scheidet sich ab. Bildet man die Differenz 
aus beiden Systemen, ergibt sich (16a), eine Reaktion, 
die von links nach rechts unter Kupferauflösung und 
Zinkabscheidung verlaufen müßte. Das ist ein ganz 
unwahrscheinlicher Vorgang, die Potentialdifferenz AFP 
ist negativ. Der umgekehrte Vorgang (16b bzw. 11) läuft 
freiwillig von links nach rechts. Mit jeder Umkehrung 
einer elektrochemischen Reaktionsgleichung muß das 
Vorzeichen für AE' (Halbreaktionen) bzw. AE? umge- 
kehrt werden. 


Normalpotentiale und Realpotentiale 


Nicht alle Potentialdifferenzen (= Spannungen) können 
direkt gegen die Normalwasserstoffelektrode gemessen 
werden; doch hängen die Normalpotentiale (alle Kon- 
zentrationen = 1 Mol/liter) mit den Gleichgewichts- 
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konstanten und damit auch mit den bei einer chemischen 
Reaktion umgesetzten Energien zusammen. Ebenso, wie 
wir aus dem Vorzeichen einer Spannung die Richtung 
der elektrochemischen Reaktion vorhersagen, kann man 
aus der Größe der Spannung die Gleichgewichtslage, 
die Gleichgewichtskonstante X, der chemischen Reak- 
tion errechnen; die Begründung für die folgende Be- 
ziehung kann erst in Band 3 gegeben werden: 


P= 2 x an 


Für eine Reaktion A+B = C+D ist die Gleichgewichts- 
konstante X 


_ IC: DI 
K= a id 


gleich dem Produkt aus den Konzentrationen der End- 
stoffe C, D, geteilt durch das Produkt aus den Konzen- 
trationen der Ausgangsstoffe bei Gleichgewicht. K ist 
eine Konstante, damit hängen im Gleichgewichtszustand 
die Konzentrationen aller Reaktionsteilnehmer vonein- 
ander ab. Das Potential muß sich also ändern, wenn die 
Konzentrationen der Reaktionspartner verändert wer- 
den. Und zwar ist die reale Spannung AZ zwischen zwei 
Halbzellen (n = Zahl der übertragenen Elektronen): 


0059 „, IC ID) 
OR En &(ayTm ” 


Diese wichtige Beziehung wird nach ihrem Urheber auch 
die Nernstsche Gleichung genannt. Im Falle des elektro- 
chemischen Elements Zn/Zn+t//Cu**/Cu soll die 
Aussage der Gleichung (19) untersucht werden. Die 
elektrochemische Reaktion war ja 

Zn - Cukf = Cu + Zntt ge 

Aust:B: =uGH+D  _ 


Die Spannung AZ ist, wie unter diesen Konzentrations- 
bedingungen zu fordern, = AEP = +1.1 Volt. Verändert 
man indes die Konzentrationen, indem man z. B. das 
Kupferblech nur in eine 0.01 m Cu**-Lösung hängt, 
wird doch voraussichtlich die Tendenz des Cu*t, sich 
als Cu-Metall abzuschneiden, geringer werden, da nur 
noch ein Hundertstel der Cu**-Menge von (20) vor- 
handen ist. Man würde ja diese Situation mit wenig 
Cu**-Ionen auch vorfinden, wenn die elektrochemische 
Reaktion (Abb. 1) längere Zeit gelaufen ist. AZ wird 
nun mit [Cu**] = 0.01 


= DB 0 02.008 
a re 
= +11 - 0,059 = 1,04 2) 


Tatsächlich ist die Spannung kleiner geworden, die Reak- 
tion hat nicht mehr die gleiche große Triebkraft wie 
mit der konzentrierteren Cu**-Lösung. 

Mit Hilfe von Normalpotentialen und bekannten Aus- 
gangskonzentrationen kann man die Spannung (man 
sagt auch: die elektromotorische Kraft) einer Zelle be- 
stimmen und damit den Ablauf chemischer Reaktionen 
genau vorhersagen. Tabelle I gibt die Normalpotentiale 
für eine Reihe von Teilreaktionen Mt” + ne” = Man: 


Tabelle 1: Normalpotentiale für Metallion/Metall-Halbzellen 
(2 in Volt). Negatives Vorzeichen bedeutet: Die e”-Aufnahme 
erfolgt weniger leicht als beim Bezugssystem H* + e” = 7} Hn. 


Halbreaktion p Halbreaktion pP 


L*+e=Li 3,04 | Fett + 2e” =Fe -0,44 
Kt+er=K -2,93 | Cd+* + 2e” = Cd -0,40 
Rb++e"=Rb -292|T++e=Tl 0,33 
C++te=Cs -292| Cot?+2e” =Co -0,28 
Bat? +2e"=Ba -291 | Nit?+2e=Ni -025 
Srt?+2e”=Str -2,89 0,20 
Cat?+2e7 =Ca -2,87|'Sn 2% -0,14 
++ = 21 


„Edle” und „Gemeine” 


Mit den Werten in Tabelle I lassen sich bereits etwa 
500 chemische Reaktionen vorhersagen, nämlich eine 
jede Halbreaktion kombiniert mit einer anderen. Diese 
Möglichkeiten kann man sogar noch erheblich erweitern. 
Dabei wird klar, welchen Wert diese zunächst so trocke- 
nen Zahlenangaben damit gewinnen. In Tabelle I sind 
zunächst nur Reaktionen zwischen Metallionen und 
dem zugehörigen Metall aufgenommen. Da manche 
dieser Metallionen in neutraler Lösung nicht in einer 
Konzentration von 1 Mol/l auftreten können, weil sie 
schwer lösliche Hydroxide bilden, gelten die Werte für 
(neutrale bis) saure Lösungen. Die Metalle sind ihrer 
Halbzellenspannung gegenüber der Normalwasserstoff- 
elektrode entsprechend angeordnet: diese Aufstellung 
heißt deshalb auch die Spannungsreihe der Metalle. Am 
negativen Ende stehende Metalle gelten als besonders 
unedel, am positiven Ende stehende als Edelmetalle 
(Gold, Platin). 

Unedel sind also die Alkalimetalle und Erdalkalimetalle, 
mit Lithium am untersten Ende der Skala. Daß nicht 
Cäsium, sondern das leichteste Alkalielement Li so 
unedel ist, hängt mit der Kleinheit seines Ions zu- 


Li 
500 
Hydratation lonisierung 
derKationen der Atome 
Möast tnH2O Moasf.-= 
— Mög Möast.+e” 
+520 
Halbzellen-- +155 
reaktion Metallver- 
Miest »M&g+e” 
Miest"Mgast. 


Schema: Born-Haber-Zyklus zur Begründung der Normalpoten- 
tiale von Li/Lifg und Cs/Csig (offene Pfeile). (Energiewerte 
in kKJ/Mol.) 


sammen. Das Li* vermag sehr viel wirkungsvoller von 
H,0-Molekülen umhüllt zu werden. Das Schema zeigt, 
daß tatsächlich hydratisierte Li*-Ionen leichter gebildet 
werden als Cs;,-Ionen; und das heißt nichts anderes, 
als daß die Reaktion Li — Lig; + e” leichter abläuft 
(siehe Schema). 

Die ganz einfachen Trends, wie wir sie bei der Be- 
sprechung des Periodensystems der Elemente (Kap. 7) 
kennengelernt haben, findet man bei quantitativen 
Größen wie EV nicht mehr. Dafür kann man mit diesen 
Größen eben wirklich chemisch „arbeiten”. Hier einige 
Beispiele: 

In eine Bleisalzlösung (z. B. Bleinitrat oder Bleiacetat, 
giftig!) taucht ein Zinkblechstreifen. Gemäß Tabelle 1 
erwartet man die Reaktion (23), 


Zn + Pbiı = Zui4+ Pb 

AE = +0,76 -0,13 = +0,63 V (23) 
denn AZ® ist >0. An dem Zinkblech scheiden sich eis- 
blumenartig Bleikristalle ab (Abb. 5). 


Ebenso wird ein Nagel (Fe) in einer Kupfersalzlösung 
rasch oberflächlich verkupfert (24): 


Fe + Cujg = Cu + Fett 


AE = +0,78 V (24) 


Abb. 5: Bildung eines „Bleibaums” aus einer Bleisalzlösung 
am unedlen Zinkblechstreifen. 
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Aus alten Fixierbädern für Photozwecke kann man das 
aufgelöste Silber durch Zugabe von Zinkstaub zurück- 
gewinnen (25): 


2Ag* + Zn = Znid + 2Ag 


Obgleich das Silberion in diesen Lösungen nur in sehr 
geringer Konzentration vorhanden ist (das meiste liegt 
als Thiosulfatkomplex [Ag(S>0;),] ? vor), wird es wegen 
des sehr großen positiven Potentials doch vollständig 
ausgefällt. 

Bei den Reaktionen (23)-(25) sind zwar jeweils Spannun- 
gen AEP angegeben, doch laufen diese Reaktionen natür- 
lich auch ohne zwischengeschaltete Meßinstrumente ab. 
Die Potentialdifferenz kann aber zur Bestimmung der 
Gleichgewichtskonzentrationen benutzt werde. Nehmen 
wir z. B. Gl. (23). 

Irgendwann, wenn die Pb; ;-Ionenkonzentration sehr, 
sehr klein und die [Zn}$] relativ groß geworden ist, wird 
die Reaktion Gleichgewicht erreicht haben: das Real- 
potential AE zwischen den beiden Blechen ist dann Null. 
Wenn die Endkonzentration für diesen Fall für [Zn 
z. B. 1 Mol/liter erreicht hätte, dann wäre nach Gl. (19) 
die Restbleikonzentration: [Pb**] = 4 - 10°22 Mol/Liter, 


AK = +1,56 (25) 


bs 0,059 , [Zn**] 
AE=0=AD - a [Pb*?] 
a 20.059 1 
= 0,63 a lg Por] 
und damit 
0,63 x2 = 1g 1 
0,059 [Pb**] 
also 
lg [Pb**] = -21.4 (26) 


Erst bei dieser unvorstellbar kleinen Bleiionenmenge 
würde die elektrochemische (bzw. chemische) Reaktion 
(23) zum Stillstand kommen. 


Reduktion und Oxidation 


Bei Umladungsreaktionen der bisher besprochenen Art 
entsteht aus einem Ion jeweils ein Metall. Die Elektronen, 
die hierfür erforderlich sind, können, statt von einem 
anderen Metall, auch zum Beispiel von Wasserstoff 
stammen. Elektronenaufnahme bedeutete hier also je- 
weils das „Zurückführen”, das „Reduzieren” eines Metall- 
ions in den üngeladenen Zustand, in das Metall selbst. 
Man hat daher allen Reaktionen, die unter Elektronen- 
aufnahme verlaufen, die allgemeine Bezeichnung „Re- 
duktion” gegeben. Wenn man nicht mit elektronischem 
Strom, sondern mit chemischen Reaktionspartnern 
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eine Elektronenübertragungsreaktion durchführt, muß 
zwangsläufig zu der Elektronenaufnahme eine Elektro- 
nenabgabe kommen. Besonders deutlich ist bei Metallen 
wie Eisen die Elektronenabgabereaktion an Luft und 
Wasser. Das Eisen rostet, es bildet sich Eisenoxid (27) 
oder Eisenhydroxid (28): 


4 Fe = 4 Fet? + 12e7 (27a) 
l2e” +30, =60 (27b) 
4 Fe + 3 O, = 2 F&,0; (27) 
4 Fe + 3 ©, + 6 H,O = 4 Fe(OH); (28) 


Bei dieser Reaktion gibt Eisen Elektronen ab, Sauerstoff 
nimmt Elektronen auf. Wegen dieser typischen Reaktion 
wird allgemein Elektronenabgabe als Oxidation be- 
zeichnet. 

Diese grundlegenden Reaktionstypen der Reduktions- 
Oxidations-Vorgänge seien hier nochmals definiert: 


@ Werden einem chemischen Reaktionspartner Elek- 
tronen entzogen, so wird er oxidiert. 

@® Werden einem Reaktionspartner Elektronen zuge- 
führt, so wird dieser reduziert. 

® Ein Oxidationsmittel ist ein Stoff, welcher anderen 
Stoffen Elektronen entzieht, sie also oxidiert, wobei 
es selber reduziert wird. 

® Ein Reduktionsmittel überträgt Elektronen aufandere 
Stoffe, reduziert diese also, und wird bei dieser 
Übertragung selbst oxidiert. 

Reduktion und Oxidation sind also gekoppelte Vorgänge. 

Ob ein Stoff Reduktionsmittel Red oder Oxidationsmittel 

Ox ist, hängt also von seiner chemischen Umgebung, 

von den Reaktionspartnern ab. Allgemein kann man 

daher schreiben: 


Red; + Ox) = Oxı + Red, (29) 


Ganz ähnlich war in Kap. 9 der Säure/Base-Begriff defi- 
niert worden: 


Säure; + Base, = Base; + Säure, (30) 
(Keine Säurereaktion ohne Base - und umgekehrt.) 


Besonders einfach sind die Vorgänge der gekoppelten 
Reduktions/Oxidations-Reaktionen, auch kurz Redox- 
Reaktionen genannt, bei Metallen wie z. B. in Gl. (lc) 


Zn + Cukf = Zuig + Cu (11c) 


Im allgemeinen ist die Beschreibung von Redoxreaktio- 
nen durch Gleichungen aber schwieriger. Hierzu benötigt 
man eine gewisse Fertigkeit im Hantieren mit Atomen 
und Elektronen. Wie man aber auch für komplizierte 
chemische Reaktionen schließlich zum Ziel kommt, 
zeigt der folgende Abschnitt. 


Die vertrackten Redoxgleichungen 


Das unedle Aluminium (EP = -1.66 V) reagiert in der 
Schmelze so rasch mit Luftsauerstoff, daß es von einem 
schmelzenden Stab nicht einmal abtropf. Um das 
flüssige Metall bildet sich ein stabiles Oxidhäutchen, 
das, angerissen, sofort wieder „zuwächst”. Bei Raum- 
temperatur ist diese Reaktion stark behindert; sie möchte 
zwar ablaufen, doch kann der Luftsauerstoff durch die 
dichte, einmal gebildete Oxidoberfläche des festen 
Metalls nicht hindurch, das Metall schützt sich also selbst 
vor weiterem Angriff. 

Tückisch aber wirkt eine Spur Quecksilbersalzlösung 
auf einer frisch angeritzten Aluminiumfläche: Alu- 
minium reduziert Quecksilberionen zum Metall, das 
entstandene Quecksilber löst metallisches Aluminium 
auf (Amalgambildung). Die im Quecksilber gelösten 
Aluminiumatome können keine zusammenhängende 
Oxidhaut mehr bilden: An den beschädigten Stellen 
wachsen rasch federartige Aluminiumoxidkristalle hervor 
und zerstören so bald das ganze Metall (Abb. 6). Die 
Redoxvorgänge sollen nun in Gleichungen beschrieben 
werden. Zunächst die Reduktionen der Quecksilberionen 
durch Aluminiummetall: 


Hg? + 2e”= Hg 1x3 (30) 
Al = Alt3 + 3e7 Ix2 (31) 


Abb. 6: Aluminiumoxidkristalle wachsen aus oberflächlich 
„verletztem” Aluminium hervor. 


Um die Zahl der Elektronen, die ja in chemischen 
Reaktionen nicht übrigbleiben dürfen, auszugleichen 
und durch Addition der Halbreaktionen herauskürzen 
zu können, werden die kleinsten gemeinsamen Viel- 
fachen der Elektronenzahlen gesucht (hier 2 x 3 = 6) 


3 Hg*? + 6e” =3 Hg 
2 Al = 2 Alt? + 6€7 
3 Hgt?+2Al 2 Alt? +3 Hg (32) 


Il 


Die in Quecksilber gelösten Aluminiumatome reagieren 
nun mit Luftsauerstoff. 


Al = Alt? + 3e” |x4 (33) 
O, + 4e 9.052 |x3 (34) 
4Al+30% =3Al +60 

= 2 AhO; (35) 


Gleichung (33) muß mit 4, (34) mit 3 multipliziert wer- 
den, damit sich die Zahl der im Oxidationsschritt 
(AI—>Al??) abgegebenen und im Reduktionsschritt 
(0, —>2 O2) aufgenommenen Elektronen die Waage 
halten. 

Die in diesem Beispiel beschriebene Korrosion eines 
unedlen Metalls in Gegenwart eines edleren kann man 
fast immer dort beobachten, wo zwei verschiedene 
Metalle sich in Gegenwart von Luft und (salz- oder 
säurehaltigem) Wasser berühren. Sie heißt daher Kon- 
taktkorrosion und ist oft typisch für Schweiß- und 
Lötstellen, für Verschraubungen und dgl. 

Sauerstoff und Halogene sind chemische Reaktions- 
partner, die in gewisser Hinsicht den Edelmetallionen 
ähneln: Sie nehmen gern Elektronen auf. Wollte man 
also auch Nichtmetalle in die Spannungsreihe einordnen, 
würde man O,, Cl, usw. auf der Seite der Edelmetalle 
finden. In Tabelle 2 finden sich weitere Normalpoten- 
tiale, die zusammen mit den Werten von Tabelle I die 
Voraussagemöglichkeit für Redoxreaktionen noch er- 
heblich erweitern. 

So werden Eisen-Ionen Fe*? leicht weiter oxidiert zu 
Fet3-Ionen. Als Oxidationsmittel in saurer Lösung ver- 
wenden wir eine tiefviolette Lösung von Kaliumper- 
manganat, KMnO,. Hier ergibt sich bereits eine Schwie- 
rigkeit. In welchem Oxidationszustand befindet sich das 
Manganatom Mn im KMnO4? Um dies formal (!) be- 
rechnen zu können, hat man aufgrund chemischer Er- 
fahrung die folgenden Oxidationszahlen als zweckmäßig 
festgelegt: 


1. In Wasserstoffverbindungen (außer Metallhydriden 
wie Na*H) wird H mit der formalen Oxidations- 
zahl +1 gerechnet. 
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2. Sauerstoff hat in seinen Verbindungen (außer H50> 
und Abkömmlingen) die Oxidationszahl —2. 

3. Alkali- und Erdalkalielemente haben in ihren Ver- 
bindungen die Oxidationszahl +1 bzw. +2. 


Damit errechnet sich die Oxidationszahl von Mn in 
KMnO, wie folgt: 


K(+1) Mn (9) 04 (4x(-2)) —> Mn(+7) (36) 


Da KMnO, ein nach außen elektrisch neutrales Salz ist, 
muß Mangan darin die formale Oxidationszahl +7 haben. 
Es wäre allerdings völlig verkehrt anzunehmen, daß sich 
am Mangan eine Ladung dieser Größe befindet. Diese 
Zahl beschreibt aber richtig das chemische Verhalten des 
Mangans_ bei Elektronenübergang, also bei Redox- 
reaktionen. 


SH‘ =5Fe + 
Mn”? +4H 


Anteil Fe”? 100 80 60 40 20 0 

Anteil Fe’ 0 20 40 60 80100 
0 20 40 60 80100120140160180 zugegeb.MnO; -Aquiv. 
0 20 40 60 80 100100 100 100 100 gebildete Mn*? -Aquiv. 


Abb. 7: Potentiometrische Verfolgung einer Redoxreaktion. 
Fe*t2-Ionen werden durch MnOz-Ionen oxidiert. Das Ende der 
Redoxreaktion wird durch einen deutlichen Potentialsprung, 
gemessen zwischen der Elektrode E und der Referenzelek- 
trode ER, angezeigt. 


In saurer Lösung sollen nun Fe**-Ionen von MnO%- 
Ionen oxidiert werden. Zunächst werden die Halbreak- 
tionen aufgestellt, die formalen Oxidationszahlen werden 
als römische Zahlen zur Verdeutlichung mitgeschrieben: 


+Vu +U 

MnO4 + 5e” = Mnt? +4 02 (37) 
Gleichung (37) besagt: Das Oxidationsmittel mit Mangan 
der Oxidationsstufe (+VII) geht über in Mangan der 
Oxidationsstufe (HI), muß also 5 Elektronen aufneh- 
men. Die Gleichung ist aber sicher unvollständig, da 


O2-Ionen sicher in saurer Lösung unmöglich sind, sie 
werden mit Hydroniumionen H;f, neutralisiert. Zum 
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En 0 


Tabelle 2: Normalpotentiale EV weiterer Halbreaktionen (Reak- 
tionen unter Komplexbildung, Säure/Base - abhängige Reak- 
tionen, EP-Werte zwischen Paaren von Ionen und für Nicht- 
metalle; vgl. für Metalle Tabelle D. 


Halbreaktionen E 
Saure Lösungen 


AIFg a = kM#FerF TR 
TiO*+2 +2H* +4e = Ti+H0 -0.88 
H;BO; +3H+ +3e =B+3HO0 087 
SiO, +4H* +4e° =Si+2H0 086 
H3PO; +2 H* +2 e- = H;PO,+H,0 0.50 
PbSO, Bee = Pb + SO4?. 0% 
H3PO4 +2H* +2e7 = H;PO;+ H,O —0.28 
CO, +2 H* +2e” = HCOOH -0.20 
P(weiß) +3H +3e7 = PH -0.60 
Ag(S,03)) > 8, =Agt+t2 S,0; 2 +0.02 
S +2H* +2e7 =HS +0.14 
Snt* +2e =,8n%2 +0.15 
Cut? +e7 = Cut +0.15 
04? +4H* +2 e7 = H3SO;+ BHO +0.17 
504? +8H+ +6e7° =S+4H0 +03 
7 les =27 +0,54 
O0, +2 H* Heer = H503 +0.68 
Fet? + e7 = Fet? +0.77 
NO; +4 H* +3 e7 = NO +2H,0 +09 
Br, +.2.e7 =2Br +1.08 
0, +4 H* +4e7 =2H0 +1.18 
Ch +2e7 =2cCh +1.36 
MnOx +8H* +57 = Mn’? +4 HO+15l 
HCIO +H* +e =%Ch+H0 +1.63 
PbO, + S042 +2 e” = PbSO4+ 2 H50 +1.68 
H,O +2Hr +2e7 = 2 H,O +1.77 
50,5? +2e = 2,502? +2.0 
RB 2:6: =2F +2.87 


ee ee] 


„Ausbalancieren” von Redoxgleichungen darf man 
(für saure Lösung) unbedenklich H;,-Ionen und H50- 
Moleküle mit in die Gleichung aufnehmen. Also wird 
aus (37): 


+VO +H 
8H* + MnOy + Se” = Mnt?2 +4 H,0 EP = +1,51 V 
(38) 


Jetzt stimmt die Teilreaktion auch unter chemischem 
Gesichtspunkt. Die andere Teilreaktion in unserem 
Beispiel ist einfach 


+ 


+ 
Fet?2 = Fet? +e7 EI = -0.77V (39) 


Tabelle 2 (Fortsetzung) 

aaa sag a oT Be MT: I ee a TH 
Alkalische Lösungen 

Mg(OR)) +2e7 = Meg + 2 OH- 2,70 
AI(OH)4 233er = Al + 4 OH 33 
Mn(OH), +2e” = Mn + 2 OH —1,53 
Zn(OH)4 ? +2 er = Zn + 4 OH -1,22 
PO4 3 +2 H,0 +2 e7 = HPO; ? + 3.007 112 
PbS +2e = Pb ST -0,93 
Se +2e = Se”? 0,92 
Fe(OH)) Ba = Fe +20H 0,88 
AsOy ° +2 H,0 +2e7 = AsOy” +4 OH- 0,68 
2 SO; ? +3 H0 +4 e7 = 59032 OH -0,57 
s 2062 = 872 0,45 
Ag(CN)” +e = Ag + Ag +2 CN 0,31 
NO; + H0 +20” = NO, +20H +0,01 
06? +12 €7 = 2 503"? +0,08 
ColNH3)6*? +e = Co(NH3)g +0,11 
J0,- +3 0 +60 =-T + 6 0H° 2 
1047 + H,O +2e7 = ClOz 2 OH- +0,36 
© + 4H50 +4.” =4 OH +0,40 
MnOy +20 + 3 e” = Mn©, HAOH- une +0,59 
BrO3" +3 H,0 +6e” =Br + 6 OH” +0,61 
[0 (0) + H0 +2e=Cl + 2:0H7 +0,90 
Cut? +2CN - +e” = Cu(CN) +1,10 


während man Fe**-Ionen titriert. Sie ändert sich nur 
um etwa 60 mV zwischen den Punkten, wo man 50% 
und 90% der nötigen MnO4-Menge zutropft, unmittelbar 
beim Äquivalenzpunkt springt AE dagegen mit wenigen 
Tropfen um mehrere 100 Millivolt. Man kann also, im 
Gegensatz zur Bestimmung mit einem optischen Indika- 
tor, hier ruhig mehr als die nötige Menge Titrations- 
mittel zufügen. Der potentiometrisch bestimmte Äqui- 
valenzpunkt sagt aus: Die bis hierher verbrauchte Menge 
MnOz bekannter Konzentration hat gerade so viele 
Elektronen aufgenommen, um entsprechend Gleichung 
(40) alle Fe*?-Ionen zu Fe*?-Ionen zu oxidieren. 

In einem anderen Beispiel kann nochmal das Aufstellen 
einer Redoxgleichung verfolgt werden: Kupfermetall löst 
sich wegen seines positiven Normalpotentials nicht in 
normalen Säuren, sondern nur in solchen, die zugleich 
oxidieren, z. B. halbkonzentrierte Salpetersäure, HNO;, 
die dabei zu NO-Gas reduziert wird. 


1. Teilreaktion: 

+V +H 

HNO; + 3e” — NO (41a) 
3 H* +HNO; + 3eT 3NO +2H,0 |x2 (41b) 


2. Teilreaktion: 


+ 
Cu = Cut? + 28° |x3 (42) 
Gesamtreaktion: 6 H* + 2 HNO; + 3 Cu 
=2 NO + 3 Cut? +40 (43) 


Für jede vollständig geschriebene Redoxreaktion, also 
etwa (40) oder (43), kann man aus dem Produkt der 
Konzentration der Endstoffe, geteilt durch das der 
Ausgangsstoffe, die Gleichgewichtskonstante aufschrei- 
ben (Gl. 18) und in die Nernstsche Gleichung (19) ein- 
setzen. Damit ist die Größe des Realpotentials bei 
irgendwelchen Konzentrationen berechenbar und so die 
Richtung der chemischen Reaktion. Tabelle 2 enthält 
die Normalpotentiale weiterer Teilreaktionen, die zu- 
zusammen mit den Werten von Tabelle ] Tausende von 
Reaktionen in ihrer Richtung vorhersagbar machen. 


Batterie und Akku 


Die Tendenz chemischer Reaktionen (Tab. 1, 2) läßt 
sich in Potentialen ausdrücken. Es gibt zwei Anordnun- 
gen, die täglich und überall genutzt werden, wo die 
chemische Energie eines Systems in elektrische umge- 
setzt wird: „Batterien” und Akkumulatoren. 

Die Bezeichnung Batterie ist eigentlich nur zutreffend 
für solche Stromlieferanten, wo mehrere elektroche- 
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Abb. 8: Durch Reihenschaltung von n Zellen erhält man eine 
„Batterie” mit nfacher Spannung, durch Parallelschaltung 
stärkere Ströme. 


mische Zellen in Reihe hintereinander geschaltet sind, 
um so höhere Spannungen zu erhalten (Abb. 8). 

Die häufigsten Zellen sind die Zink-Kohle-Trockenzellen 
mit etwa 1,55 Volt Maximalspannung. Sie bestehen aus 
einem Zinkbecher (Minuspol) und einem Kohlestab 
(Pluspol) in der Mitte. Der Kohlestab ist von einer 
gepreßten dunklen Masse aus Ruß, Mangandioxid 
(MnO,) und Ammoniumchlorid (NH4Cl) umgeben, 
weiter außen ist die Paste weiß und besteht im wesent- 
lichen aus Ammoniumchlorid-Lösung, die mit Stärke 
etc. abgebunden ist. 

Ammoniumchlorid muß der Elektrolyt dieser Zelle sein, 
denn es ist die einzige ionische und lösliche Substanz 
im System. Zink dient als ziemlich unedles Element 
als Kathode und geht unter Ionenbildung und Elek- 
tronenabgabe in Lösung. Die andere Elektrode könnte 
der Kohlestab sein. Doch erhält man aus dem System 
Zink/Ammoniumchlorid/K.ohlestab nur eine Spannung 
von 1.2 Volt. Taucht man hingegen statt Kohle als 
zweite Elektrode einen Klumpen Pyrolusit (natürliches 
MnO,) oder eine MnO;-Pastenelektrode ein, so mißt 


Metallkappe (+Pol) 


Abdichtmasse 


auslaufsichere Hülle 


Kohlestift 


Braunstein/Ruß-Gemisch 


Elektrolytpaste (NH,CI) 


Zinkbecher 


Abb. 9: Der Aufbau einer heute gebräuchlichen Trockenzelle 
(Leclanche-Element). 


man gegen Zink in der NH4CI-Lösung 1.6 Volt. Das 
legt nahe, daß eben MnO, als zweite elektrochemisch 
aktive Substanz fungiert. Der Reaktionsablauf läßt sich 
demnach vereinfacht so formulieren: 


Negative Elektrode: 

Zn = Zn++ + 2e7 

Positive Elektrode: 

2 MnO, + 2 H,O + 2e” = 2 MnO(OH) + 2 OH 

Gesamtreaktion: 

Zn + 2 MnO, + 2 H5O = Zn** + 2 MnO(OH) + 2 OH- 
(44) 


Der Kilowattpreis eines mit Trockenzellen erzeugten 
Stroms ist zwar mehr als 1000mal so teuer wie aus 
dem Versorgungsnetz, doch läßt sich die chemisch 
gespeicherte Energie gut transportieren und ist einfach 
zu handhaben. 

Für spezielle Anwendungen (z. B. für Belichtungs- 
messer in Fotoapparaten o. ä.) werden auch Miniatur- 
elemente vom Zink/Quecksilber- oder Zink/Silberoxid- 
Typ verwendet, deren Zellspannung über die gesamte 
Entladezeit wesentlich besser konstant ist, als bei den 
oben beschriebenen Zink-Mangandioxid-Zellen. In 
einem alkalischen Elektrolyten (KOH) läuft dabei die 
Reaktion ab: 


Zn + HgO = ZnO + Hg - (45) 


Die Ruhespannung (ohne Stromentnahme) beträgt 
1,35 Volt. 

Der andere Typ wichtiger chemischer Stromspeicher ist 
der Akkumulator, der sich gegenüber normalen Trocken- 
zellen durch Wiederaufladbarkeit auszeichnet. 

In schwefelsaure Lösung tauchen als Elektroden Platten 
aus Blei und aus Bleidioxid, es läuft mit folgenden Halb- 
reaktionen die freiwillige Entladung und umgekehrt die 
erzwungene Ladung ab. 


Pb + HSO5 = PbSO, + H* +2 er E = +0,30 
PbO, + HSO5 + 3H+ +2 eo — 
PbSO; + 2 H,O E = +1,68 
Pb + PbO, + 2 H,so, Euladung 

Ladung 
2 PbSO5 + 2 H,O AE =1,98 (46) 


Beim Entladen wird Schwefelsäure unter Bildung von 
schwerlöslichem Bleisulfat (auf beiden Elektroden!) ver- 
braucht. An der Säurestärke kann man deshalb den 
Ladungszustand eines sorgfältig gepflegten Bleiakkumu- 
lators feststellen. Meist wird nur mit einer Spindel die 
Dichte der Säure bestimmt, die größer ist als die von 
reinem Wasser (geladener Zustand: Dichte ca. 1,26 g/cm?; 
nach Entladung ca. 1,10 g/cm?). Da durch Elektrolyse 
auch immer Wasser verbraucht wird, muß von Zeit zu 
Zeit Wasser nachgegeben werden. 

Die Lebensdauer eines Akkumulators ist wesentlich 
durch die Qualität der Elektrodenplatten gegeben, be- 
sonders die Qualität des bei der Wiederaufladung 
kathodisch gebildeten Bleis und des anodisch erzeugten 
Bleioxids. Deshalb muß jede Verunreinigung vermieden 
werden. Gibt man z. B. statt destilliertem Wasser nor- 
males ionen-haltiges Wasser in die einzelnen Zellen, 
kann es zu katalysierten chemischen Entladungen (Gas- 
entwicklung) oder zu Störungen im Gitterbau der 
Bleiverbindungen kommen. 

Die kontinuierliche direkte Gewinnung von elektrischer 
Energie aus chemischer Energie ist das Charakteristikum 
des modernsten Systems zur elektrochemischen Strom- 
erzeugung, der Brennstoffzelle. Das Schema einer 
solchen Zelle z. B. für die glektrochemische Strom- 
erzeugung aus der Reaktion von H, und O; zeigt Abb. 10. 
Die Gase treten durch poröse Elektroden, in denen durch 
Katalysatoren der Elektronenübergang 2 H,—>4 H+ 
+4 e7 bzw. O2 + 4 e” = 2 02 erleichtert ist. Das 
entstehende Wasser wird (z. B. als Wasserdampf) aus dem 
Elektrolyten entfernt. Es wäre ein unschätzbarer Vorteil, 
wenn man statt in heute üblichen Verbrennungsmotoren 
die Kohlenwasserstoffe oder andere Kraftstoffe in einer 
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poröselElektroden- . 
materialien 


Be, 


saurer Elektrolyt 


2H,0 


Abb. 10: Schema einer Brennstoffzelle zur Oxidation von H5 
mit On. 


Brennstoffzelle umsetzen könnte: der Wirkungsgrad 
wäre besser, und es entstünden keine giftigen Abgase 
und kein Lärm. 


Korrosion und Korrosionsschutz, Galvanisieren 


Die elektrochemischen Vorgänge, die den Schwerpunkt 
in diesem Kapitel bilden, sind nur ein kleiner Ausschnitt 
aus der Gesamtheit der Redoxreaktionen. Da aber 
Reaktionen, bei denen Metalle verschwinden oder auf- 
tauchen, besonders augenfällig sind, kennt sie ein jeder. 
Um die Zerstörung metallischer Werkstücke zu verhin- 
dern, kann man sich der elektrochemischen Kenntnisse 
bedienen. Hierzu zunächst einige Experimente: 

Taucht man etwas Zinkblech in verdünnte Schwefel- 
säure (Abb. 11a), findet zunächst nur eine schwache 
Wasserstoff-Entwicklung statt (obgleich Z (Zn**/Zn) = 
-0.76 V). Hält man in die gleiche Lösung ein Kupfer- 
blech, findet die Wasserstoffentwicklung - sobald sich 
Kupfer und Zink berühren (Abb. 11b) - am Kupfer 
statt, und jetzt viel heftiger. 

Dennoch sind in der Lösung keine Cu*?-Ionen nach- 
weisbar. Ähnlich wie in Abb. 6 beim „Ausblühen” von 
AbO; aus Al unter der Wirkung von Quecksilber 
katalysiert Cu hier die Auflösung von Zn dadurch, daß 
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Zn-Stab 


11a 11b 
Abb. 11: a) Zink löst sich in verdünntem H>SO4 langsam unter 
H>-Entwicklung. b) Bei Berührung mit einem Cu-Stück ent- 
wickelt sich verstärkt Ha am Cu. 


die Auflösung Zzn—>Zn*? und die Entwicklung des 
Gases 2H*—>H, an verschiedener Stelle abläuft. 
Anstelle des Cu-Stückes in Abb. 1b könnte man auch 
ein paar Tropfen Cu*?-Salzlösung zur Schwefelsäure 
geben. Nach Gl. 11 entsteht auch hier metallisches Kupfer 
und beschleunigt die Reaktion. Das edlere Metall bleibt 
in jedem Fall unverändert. 

In einem weiteren Versuch (Abb. 12) wird Sauerstoff 
(oder Luft) an einem von zwei sonst gleichen Eisen- 
stäben als Elektroden in einer neutralen Salzlösung vor- 
beigeleitet. Ein angeschlossenes empfindliches Ampere- 
meter zeigt einen Stromfluß. Hat man die Elektroden- 
räume wie in Abb. 12 getrennt, kann man bei A mit 
Phenolphthalein (in der neutralen Lösung als Indikator) 
durch Rosafärbung OH”-Ionen nachweisen und bei B 
mit K;Fe(CN), die Bildung von Fe*?-Ionen (blaue 
Färbung). 


Kochsalzlösung gleiche Eisenstäbe 
Abb. 12: Die Korrosion von Eisen durch Sauerstoff. 


Die beiden Eisenstäbe in Lösung können also nicht 
mehr identische Halbzellen darstellen, denn sonst 
dürfte kein Strom fließen. Offenbar erfolgt eine Redox- 
reaktion: 


A) 2H50 + © +4e7 =4 OH 

(Rotfärbung des Phenolphthalein) (47) 
B) 2 Fe= 2 Fet? + 4e7 

(Blaufärbung des K;Fe(CN);) (48) 


2 Fe +2 H,0 + O, =4 OH” +2 Fet2 (49) 


Zum Nachweis von Fe*?-Ionen benutzt man 
[Fe(CN);] 3-Ionen, die mit diesen zusammen eine inten- 
siv gefärbte, zunächst lösliche, mit zunehmender Eisen- 
ionenkonzentration schwerlöslich ausfallende Verbin- 
dung („Berliner Blau”) bilden. 


Fe*? + [Fe(CN).]? + K* = K Fe[Fe(CN);] (löslich) 
(60) 


Mit Oxalsäure erhält man aus unlöslichem Berliner Blau 
übrigens blaue Tinte. 

Während im ersten Versuch (Abb. 11) Hydronium-Ionen 
das Oxidationsmittel darstellen, ist es in Abb. 12 der 
molekulare Sauerstoff. Beide Male ist die Reaktion 
dadurch begünstigt, daß die Oxidationsprodukte 
(H} bzw. Fe*?) an anderer Stelle gebildet werden als 
die Reduktionsprodukte. Das ist der Grund, weshalb 
unedle Metalle im direkten Kontakt mit edleren oft so 
rasch korrodieren. Gl. (49) zeigt noch etwas: Da mit O, 
als Oxidationsmittel in wäßriger Lösung immer 
OH”-Ionen entstehen, laufen Korrosionsreaktionen 
noch rascher und bereitwilliger in saurer Lösung ab, 


Boden mit wäßrigen „A 
Salzlösungen, Humussä 


Abb. 13: Pipeline-Schutz durch Anbringen eines unedlen Metalls. 


wo die entstehenden OH-Ionen sogleich zu H,O 
neutralisiert werden. 

Um Gebrauchsmetalle wie Eisen vor Korrosion zu 
schützen, kann man zwei prinzipiell verschiedene Wege 
gehen. Man verbindet das Eisen mit einem unedleren 
Metall, welches korrodiert, wogegen das Eisen erhalten 
bleibt. So werden z. B. an unterirdischen Pipelines, die 
sonst leicht von Salzlösungen und Humussäuren im 
Boden zerstört würden, in regelmäßigen Abständen 
Magnesiumblöcke elektrisch leitend angebracht (Abb. 13). 
Ähnlich schützt man die Rümpfe sehr großer Schiffe. 
Aber auch ein verzinkter Eimer wird - selbst wenn die 
Zinkoberfläche verletzt ist - solange nicht rosten, wie 
noch Zink in der Nähe der verletzten Stelle vorhanden 
ist, 

Legt man einen vorher blank geschmirgelten Nagel I in 
Wasser (in dem auch immer Sauerstoff gelöst ist!) 
und vergleicht seinen Verrostungsgrad nach ein paar 
Stunden mit einem zweiten (II), der zur Hälfte in dünnes 
Kupferblech, bzw. einen dritten (II), der zur Hälfte 
in dünnes Zinkblech gewickelt war, stellt man die 
stärkste Korrosion bei II, etwas Korrosion bei I, da- 
gegen keine bei III fest. Hat man vorher in das Wasser, 
wie beim Versuch in Abb. 12, K3Fe (CN), und Phenol- 
phthalein zugegeben, erkennt man an den Farben 
entsprechend Gl. (47) und (48), wo sich welcher Vorgang 
abspielt. 

Die zweite, prinzipiell andere Methode, Eisen oder ein 
anderes unedleres Metall vor Korrosion zu schützen, 
besteht darin, oberflächlich ein edleres oder weniger 
reaktives Metall aufzubringen. Hierunter fallen die 
Galvanisierungsvorgänge wie Verchromen, Vernickeln, 
Versilbern, Vergolden etc. Solange die Schicht ge- 
schlossen ist, wird nur dann eine chemische Reaktion 
einsetzen, wenn das Oberflächenmetall reagiert. Zum 
Galvanisieren benötigt man nur geringe Spannungen, 
aber relativ hohe Ströme. Der zu beschichtende Gegen- 
stand muß völlig frei von Fett usw. sein. Technisch 
wird oft in alkalischen, cyanidhaltigen Lösungen gear- 
beitet (die allerdings extrem giftig sind). Es eignen sich 
aber auch saure Lösungen (z. B. Kupfersulfat, Nickel- 
chlorid) und als Gleichstromquelle ein Akkumulator mit 
Schiebewiderstand. Auch Nichtmetallgegenstände lassen 
sich so mit einem Metallüberzug versehen, wenn man 
sie z. B. durch Einreiben mit Graphit vorher leitend 
macht. In der Galvanoplastik werden so Gegenstände ver- 
vielfältigt, von denen man zunächst einen Abguß (Nega- 
tivform) herstellt und diesen dann durch Galvanisieren 
mit einer Metallschicht versieht. Die abziehbare Metall- 
schicht entspricht dann dem Original. 


165 


u 


.. a Mrd 
al je. hin 2 


Mehrfachbindungen 


Die Ähnlichkeit, die die Elemente einer Gruppe des Periodensystems miteinander 
verbindet, darf nicht darüber hinwegtäuschen, daß es innerhalb jeder Gruppe Abstu- 
fungen gibt, die die Elemente voneinander absetzen. Die Gruppenverwandtschaft ist 
im Periodensystem besonders dort ausgeprägt, wo den Elementen durch ihre Elektronen- 
struktur ein Weg praktisch vorgezeichnet ist, auf dem sie chemisch reagieren können. 
Das ist bei den Alkali- und Erdalkalimetallen sowie bei den Halogenen der Fall. 
Die Nähe zu den Edelgasen macht, daß die einen nur unter Abgabe von einem 
bzw. zwei Elektronen reagieren, während für alle Halogene die Aufnahme eines Elektrons 
unter Bildung einfach negativ geladener Anionen charakteristisch ist. 

Zwischen diesen beiden Extremen finden wir im Periodensystem diejenigen Elemente, 
denen, je nach den Gegebenheiten, mehrere Möglichkeiten offen stehen, durch 
chemische Reaktion einen energieniedrigeren, stabileren Zustand zu erreichen. Es ist 
auch diese Region, wo sich die Elemente ein und derselben Gruppe deutlich vonein- 
ander unterscheiden können. Ein Beispiel aus der fünften Hauptgruppe, der Vergleich 
zwischen Stickstoff und Wismut, wird dies noch einmal verdeutlichen. 

In dieser Gruppe läßt sich aber auch besonders deutlich belegen, daß sich zwischen 
dem ersten und zweiten Element Eigenschaften in besonders krasser Weise ändern. 
Stickstoff und Phosphor sind ein markantes Beispiel dafür, und wir werden es benutzen, 
um in diesem Kapitel die Eigenschaften von Mehrfachbindungen, insbesondere Doppel- 
bindungen, kennenzulernen: wie sie entstehen, wie sie aufgebaut sind und wie sie 
reagieren. Zum Abschluß wird uns interessieren, was geschieht, wenn mehrere solcher 
Doppelbindungen in einem Molekül miteinander in Wechselwirkung treten. 


Stickstoff und Wismut - die beiden Extreme ka „109m 
einer Gruppe 

N{n=2 Bi(n=6) 
Stickstoff ist das erste oder leichteste Element der fünften vr 
Hauptgruppe des Periodensystems; Wismut ist das np 
schwerste Element darin. Schon die unterschiedliche ns 


Größe der Atome läßt eine sehr unterschiedliche Chemie Abb. 1: Größe der Atome und Valenzelektronenkonfiguration 
dieser beiden Elemente vermuten (Abb. 1). Dem steht von Stickstoff und Wismut. Für Stickstoff ist die Haupt- 
allerdings gegenüber, daß beide die gleiche Konfiguration quantenzahl n = 2, für Wismut ist sie 6. 
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von fünf Valenzelektronen besitzen, die ihre Chemie 
bestimmen. 

Um die Elektronenkonfiguration eines Edelgases zu 
erlangen, stehen allen Elementen dieser Gruppe grund- 
sätzlich verschiedene Möglichkeiten zur Verfügung. 


a) Bildung dreifach negativ geladener Ionen 

Der direkteste Weg ist der Einbau von drei zusätzlichen 
Elektronen in die Hülle (Abb. 2). Dadurch würde die 
Elektronenzahl des nächst folgenden Edelgases erreicht. 


np en 


ns-r es 


zB: N+3E > N” 
Abb. 2: Aufnahme von drei zusätzlichen Elektronen in die 
Hülle. 


Kein Element besitzt eine so große Elektronenaffinität, 
daß es von selbst zwei oder sogar drei negative Ladungen 
aufnehmen würde. Solche Ionen müssen vielmehr durch 
Gegenionen in einem Kristallgitter oder durch die 
Dipole eines Lösungsmittels stabilisiert werden. Stickstoff 
bildet, mit den Alkali- und Erdalkalimetallen, solche 
Nitride, beispielsweise mit Lithium schon bei Raum- 
temperatur das Lithiumnitrid: 


6Li+ nn —2LiN () 


Zum Wismut hin nimmt die Tendenz, negativ geladene 
Ionen zu bilden, deutlich ab. Während Arsenide und 
Antimonide als Verbindungen des Arsen und Antimon 
natürlich vorkommen, gibt es solche anionischen Ver- 
bindungen des Wismut nicht. 


b) Abgabe von fünf Elektronen 

Die Elemente können die Elektronenstruktur des voran- 
gehenden Edelgases erreichen, indem sie alle fünf 
Valenzelektronen abgeben. Dieser Vorgang sollte, 
wegen der Zunahme des Atomradius, beim Wismut sehr 
viel leichter verlaufen als beim Stickstoff (Abb. 3). 


NnP+ + nn 


ns o— — 
Abb. 3: Abgabe aller fünf Valenzelektronen führt zum fünffach 
positiv geladenen Kation. 


Aber weder im Salz und noch viel weniger in Lösung 
sind Bi°*-Ionen nachgewiesen. Wismutpentoxid, 
BiyO;, ist eine unbeständige Verbindung, die leicht 
Sauerstoff abspaltet: 


Bix05s — BiyO; + O, 2) 
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Es ist genau so wenig wie das Stickstoffpentoxid, N:0;, 
eine salzartige Verbindung; für die Reaktion nach 
Abb. 3 ist zu viel Energie erforderlich. 


c) Abgabe von drei Elektronen 

Schon beim Blei hatten wir erwähnt, daß vor allem 
die schwereren Elemente einer Gruppe oft zwei Elek- 
tronen weniger abgeben, als zur Erreichung einer Edel- 
gaskonfiguration notwendig wäre. Verbindungen, die sich 
vom +3wertigen Wismut ableiten, sind bekannt (Abb. 4), 


NP —— [en 
NS + 


zB:Bi >-Bi*+3€ 
Abb. 4: Abgabe von drei Valenzelektronen ergibt dreifach 
positiv geladene Kationen. 


Wismuttrifluorid, BiF;, eine weiße kristalline Substanz 
mit einem Schmelzpunkt von 727°, besitzt überwiegend 
ionische Struktur; das Oxid, BiyO;, ist in Wasser kaum 
löslich. In konzentrierter Schwefelsäure aber löst es sich 
zum Wismutsulfat: 


BiyOz +3 H5S04 — Biz(SO4)3 3 H,O (3) 


mit dem Bi?*-Ion als Bestandteil. In Wasser erfolgt 
Hydrolyse des stark polarisierenden Kations: 


Bi? + 3 H,O —>BiO* + 2 H;0* (4 
Ganz anders das Stickstofftrioxid (N>O;), das sich in 


Basen glatt unter Bildung von Nitriten, den Salzen der 
salpetrigen Säure, löst: 


N:0; + 2 NNOH— 2 NaNO, + H,O 6) 


Das unterschiedliche Verhalten der beiden Oxide nach 
Gl. 3 bzw. 5 ist verständlich. Die Bindung zwischen 
Wismut und Sauerstoff ist sehr polar. Durch Protonen 
kann sie ganz gelöst werden, wobei Ionen enstehen: 


-BiO + H* — -Bit* OH- 10) 


Es ist die negative Überschußladung am Sauerstoff, die 
zu dieser Reaktion führt. Man nennt solche Oxide wie 
das BiyO; auch basische Oxide. Für sie ist die Reaktion 
mit Säuren typisch. 

Im NO; sind die Bindungen weit weniger polar. Protonen 
können mit der Verbindung nicht gut reagieren: 


ZN: =.0:+H! —> -N'OH Mn 


wohl aber Hydroxidionen einer Base, die den Elektronen- 


hunger sowohl des Stickstoffs als auch des Sauerstoffs 
befriedigen: 


-N-0) 
+ IOH” —  -N-017 (8) 


Dieses Oxid ist also ein saures Oxid, da es mit Basen 
reagiert (bzw. sich in Wasser unter Bildung einer Säure, 
salpetriger Säure, löst). 


d) Bildung kovalenter Bindungen 

Der Unterschied von fünf bzw. drei Kernladungen zum 
vorangehenden bzw. nachfolgenden Edelgas bewirkt, 
daß die rein ionische Chemie für die Elemente der 
fünften Hauptgruppe eine sehr unbedeutende Rolle 
spielt. Auch mit den elektronegativsten Elementen geht 
der Stickstoff kovalente Verbindungen ein: Stickstoff- 
trifluorid beispielsweise, ein Gas mit sehr niedrigem 
Schmelz- und Siedepunkt. Ebenso das Ammoniak, in 
dem die Bindungen allerdings umgekehrt polarisiert sein 
dürften: 


64 S6E 
ya 5 SEN Dir + 
Bi sE,, E Has. 


Mit dem freien Elektronenpaar können diese Verbin- 
dungen eine zusätzliche Bindung mit einem Partner 
eingehen, der ein leeres Orbital zur Verfügung stellt: 


H;N + H* — NH4 (9) 
Die größere Tendenz des Wismuts, Elektronen abzu- 


geben, äußert sich in der Struktur des salzartigen Fluorids 
und der Basizität seiner Oxide. 


T 
en 
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Gase - abgeschlossene Moleküle 


Am ausgeprägtesten macht sich der Unterschied zwi- 
schen Stickstoff und Wismut allerdings an den Ele- 
menten selbst bemerkbar: das erstere ein Gas, das 
Wismut dagegen ein silberweißes Metall, Auf einen 
ebenso krassen Gegensatz stoßen wir nur noch in der 
sechsten Hauptgruppe. Sie wird angeführt vom Sauer- 
stoff, wie Stickstoff ein Gas, während die Endglieder 
Tellur und Polonium ordentliche Metalle darstellen. 
Dieser Trend ist der vermutete: von oben nach unten 
steigt der elektropositive Charakter der Elemente und 
damit ihre Neigung, Elektronen abzugeben. Was aller- 
dings unerwartet ist: bereits Phosphor und Schwefel sind 
im elementaren Zustand fest. Die Abb. 5 zeigt, daß 
Sauerstoff und Stickstoff gleichsam wie Brückenköpfe 
in ein Gebiet ragen, in dem die anderen Elemente schon 
alle in der festen Phase vorliegen. 

Im gasförmigen Zustand üben die Atome oder Mole- 
küle nur geringe Kräfte aufeinander aus. Eine Ionen- 
oder metallische Bindung, die sich immer über ganze 
Aggregate von Atomen erstrecken, kommt für die 
Moleküle eines Gases nicht in Betracht, sondern nur 
die kovalente Bindung, die zu kleinen, abgeschlossenen 
Molekülen führt. Deswegen ja der hohe Siedepunkt aller 
Salze und Metalle. 

Phosphor ist sicher kein Metall. Trotzdem besitzt die 
stabilste Modifikation des Phosphors, der sogenannte 
schwarze Phosphor, bereits metallähnliche Eigenschaf- 
ten; er leitet nämlich den elektrischen Strom. Auch vom 
Kohlenstoff kennen wir eine metallische Modifikation, 
den Grafit. Und direkt über bzw. neben diesen beiden 


Abb. 5: Die bei Raumtemperatur festen (schwarz), flüssigen (grau) und gasförmigen Elemente (weiß). 
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Elementen der Stickstoff, ein ausgesprochenes Nicht- 
metall. So krass kann sich von einem Element zum 
nächsten eigentlich eine atomare Eigenschaft nicht 
ändern, daß aus dem einen ein Nichtmetall, aus dem 
anderen ein Metall wird. Irgendetwas muß den Stickstoff 
im Vergleich zum Phosphor auszeichnen, das die Ele- 
mente in so verschiedenem Gesicht erscheinen läßt. 


Die Dreifachbindung im Stickstoffmolekül 


Stickstoffmoleküle sind zweiatomig. Im festen, flüssigen 
und gasförmigen Zustand sind Nz-Moleküle die Bau- 
steine. Die Bindung der beiden Stickstoffatome darin 
ist sehr stabil, das zeigt der hohe Energiebetrag, der zur 
Spaltung der Moleküle erforderlich ist: 


96 kJ + N —2N (10) 


Um die Bindung im Wasserstoffmolekül aufzubrechen, 
ist nur die Hälfte dieser Energie erforderlich, nämlich 
435 Kilojoule. 

Eine so starke Bindung sollte auch extrem kurz sein; 
der Abstand zwischen den beiden Stickstoffkernen be- 
trägt 1,0945-10-!0 m. Mit 1,5445-10-!9 m um fast die 
Hälfte länger ist der Bindungsabstand des Nachbarele- 
ments Kohlenstoff im Diamant. Was ist das Besondere 
an der Bindung im Stickstoffmolekül? 

Mit seinen fünf Valenzelektronen in vier Valenz- 
orbitalen (siehe Abb. I) kann ein Stickstoffatom zunächst 
einmal drei Atombindungen ausbilden. Während bei- 
spielsweise im Ammoniak mit diesen Bindungen drei 
andere Atome gebunden werden, ist es im Stickstoff- 
molekül ein Bindungspartner, nämlich das andere 


Abb. 6: Bildung der Dreifachbindung im Stickstoffmolekül, die 
2p-Orbitale sind vereinfacht dargestellt. 
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Stickstoffatom. Man spricht folgerichtig von einer Drei- 
fachbindung zwischen den beiden Stickstoffatomen. 
Wie muß man sich das Zustandekommen einer solchen 
Dreifachbindung vorstellen? 

Im Grundzustand besetzen im Stickstoffatom zwei 
Valenzelektronen das 2s-Orbital und drei weitere die drei 
2p-Orbitale. Bindung mit einem anderen Stickstoffatom 
kann nur über diese einfach besetzten Orbitale erfolgen. 
Nähern sich zwei solche Atome, so wird neben der 
günstigen Überlappung der p-Orbitale gleichzeitig eine 
Überlappung der beiden gefüllten 2s-Orbitale eintreten. 
Dies würde, besonders bei kurzen Kernabständen, zu 
einer Abstoßung der Atome führen. Wir müssen also 
nach einem Weg suchen, diese überschüssige Elektro- 
nendichte aus der Bindungsregion zu entfernen. 

Schon bei der Beschreibung des tetraedrischen Methan- 
moleküls CHy hatten wir bemerkt, daß Molekülorbitale 
nicht nur aus Atombindungen aufgebaut werden können, 
sondern auch aus Hybridorbitalen. In Abb. 6 sind die 
vier Tetraederhybride des Stickstoffs dargestellt. Da sie 
durch die Umverteilung der Elektronendichte von 
einem s- und drei p-Orbitalen entstehen, bezeichnet man 
sie auch als sp’-Hybride. Eines dieser Hybridorbitale, 
nämlich das dem Bindungspartner abgewandte, wird mit 
zwei Elektronen besetzt, die anderen drei mit je einem. 
Bei der Annäherung von zwei so vorbereiteten Stickstofl- 
atomen können diese drei überlappen. Es bilden sich 
dadurch drei Molekülorbitale mit je zwei Elektronen 
darin, die den festen Zusammenhalt der beiden Atome 
besorgen. Die Valenzstrichformel des Moleküls, |N=N|, 
bringt einmal die Bindung durch drei Elektronenpaare, 
also die Dreifachbindung, zum Ausdruck. Andererseits 
ist an jedem Stickstoffatom ein Valenzelektronenpaar 
ungebunden. Es stehen also insgesamt vier Elektronen- 
paare im Anziehungsfeld jedes Stickstoffrumpfes; mit 
anderen Worten besitzt mit der Dreifachbindung jedes 
Stickstoffatom ein Elektronenoktett. 


Die Doppelbindung 


Stickstoffatome können auch durch eine Doppelbindung 
miteinander verknüpft werden. Die Abb. 7 zeigt, wie 
eine solche Bindung formal aus zwei tetraedrisch hybridi- 
sierten Stickstoffatomen zusammengesetzt werden kann, 
von denen jedes neben seinem freien Elektronenpaar 
einen weiteren Substituenten R trägt. 

In einem solchen Fragment sind noch zwei einfach be- 
setzte Hybridorbitale vorhanden. Ihre paarweise Ver- 
knüpfung mit einem zweiten Fragment führt zur Doppel- 
bindung. An der Valenzstrichformel läßt sich abzählen, 


daß wieder jedes Stickstoffatom ein Elektronenoktett, 
also vier Elektronenpaare in seinem Anziehungsbereich, 
erreicht hat, und zwar zwei bindende Elektronenpaare 
zum anderen Stickstoffatom, ein bindendes Elektronen- 
paar zum Substituenten R und ein freies Elektronen- 
paar. 


Abb. 7: Verknüpfung zweier sp>-hybridisierter Stickstoffatome 
durch eine Doppelbindung. 


Auch Einfachbindungen durch Hybridorbitale 


Eigentlich hindert uns nichts daran, dieses Spiel fort- 
zusetzen und eine Einfachbindung zwischen zwei 
Stickstoffatomen auf die gleiche Art aufzubauen. Die 
beiden wiederum sp°-hybridisierten Stickstoffatome 
müßten dann allerdings bereits jeweils zwei Substituenten 
tragen (Abb. 8). 

Man überzeuge sich an Hand der Valenzstrichformel 
davon, daß auch in diesem Bindungszustand die beiden 
Stickstoffatome von jeweils acht Elektronen, einem 
Elektronenoktett also, umgeben sind. Offensichtlich 
kann man also alle Atombindungen statt aus Atomorbita- 
len auch aus solchen Hybridorbitalen zusammensetzen. 
Was ist denn eigentlich der Unterschied zwischen diesen 
beiden Beschreibungen? 

In Abb. 9 sind die Bindungen im Ammoniakmolekül 
einmal durch Atomorbitale und einmal durch Hybrid- 
orbitale dargestellt. Aus beiden Modellen folgt eine nicht- 
planare Struktur, in der je zwei N-H-Bindungen 
einen Winkel von weniger als 120° einschließen. Nach 
dem Tetraedermodell sollte dieser Winkel 109, 5° betra- 
gen, bei einer Bindung durch reine p-Orbitale dagegen 


Abb. 8: Verknüpfung zweier sp>-hybridisierter Stickstoffatome 
durch eine Einfachbindung. 


nur 90°, denn diese Orbitale stehen im Atom ja senk- 
recht aufeinander. Das Experiment bestätigt eindeutig 
keines der beiden Modelle,obwohl der gemessene Winkel 
eher auf eine tetraedrische Struktur hinzudeuten scheint. 
Wie beim Wasserstoffatom oder der kovalenten Bindung 
im Wasserstoffmolekül ist die in der Natur verwirklichte 
Struktur des Ammoniakmoleküls der von der Energie 
her optimale Kompromiß zwischen den verschiedenen 
Kräften, die die Elektronen und Protonen aufeinander 
ausüben, sowie der kinetischen Energie, die diese 
Teilchen auf Grund ihrer Wellen-Partikel-Dualität be- 
sitzen müssen. Die Benutzung von Hybrid- oder Atom- 


109,5’ 
Abb. 9: Das Ammoniakmolekül, NH3, in zwei verschiedenen 
Beschreibungen. Links werden zur Bindung der Wasserstoff- 
atome die Tetraederhybride verwendet, rechts die reinen 
2p-Atomorbitale des Stickstoffs. Der experimentell bestimmte 
Winkel, der von zwei N-H-Bindungen eingeschlossen wird, 
liegt mit 106,8° näher beim Tetraederwinkel. 


171 


orbitalen stellen nur ein vereinfachtes Modell dieser 
sehr komplexen Verhältnisse in einem Molekül dar. 
Für viele Betrachtungen ist das Hybridmodell nützlich, 
bei anderen wird man die Bindungen über Atomorbitale 
beschreiben müssen. Darauf kommen wir noch zurück. 


Stickstoff gasförmig - Kohlenstoff fest. Warum? 


Stickstoff ist bei Zimmertemperatur ein Gas, weil die 
Stickstoffmoleküle nach außen vergleichsweise geringe 
Kräfte ausüben. Kohlenstoff ist das Element, das dem 
Stickstoff direkt vorangeht. Er tritt in zwei Modifikationen 
auf: Grafit und Diamant. Beide sind unter normalen 
Bedingungen fest. Worauf ist der Unterschied zurück- 
zuführen? 

Kohlenstoffatome besitzen ein Valenzelektron weniger 
als Stickstoffatome, nämlich vier. In jedem der vier 
tetraedrischen Hybridorbitale befindet sich daher gerade 
ein Elektron, und alle vier stehen für Atombindungen 
zur Verfügung. Das Methan (CH,) hatten wir auf diese 
Weise beschrieben. Soll ein Kohlenstoffatom mit einem 
zweiten verknüpft werden, so kann das über maximal 
drei Paare von Hybridorbitalen gehen (Abb. 10). So 
entsteht, wie zwischen zwei Stickstoffatomen, eine Drei- 
fachbindung. Im Gegensatz zum Stickstoff aber ist das 
S Gebilde nicht abgesättigt, denn die zur 
ung nicht benutzten Orbitale, an I Kohlenstoff- 


R-C=C—R 


Abb. 10: Eine Dreifachbindung zwischen zwei Kohlenstoff- 
atomen läßt an jedem ein Orbital mit je einem Elektron 
halbbesetzt. Erst durch Bindung von zwei weiteren Substituenten 
erreicht jedes Kohlenstoffatom sein Elektronenoktett. 


sein Elektronenoktett, ‚Wird beispielsweise Wasserstoff 
gebunden, so entsteht Äthin oder Azetylen: 


H-C=CZH 


Es ist gasförmig, wie Stickstoff, aber natürlich kein 
elementarer Kohlenstoff. Werden nicht nur ein, sondern 
zwei oder drei zusätzliche Substituenten gebunden, so 
verringert sich entsprechend die Zahl der Bindungen 
zwischen den beiden Kohlenstoffatomen. Abb. 11 zeigt, 
wie man so vom Äthin über das Äthen zum Äthan 
kommt, einem Molekül, in dem nur noch eine Ein- 
fachbindung die beiden Kohlenstoffatome verknüpft. 
Im Kristallgitter von Diamant (Abb. 12) sind alle Kohlen- 


Abb. 12: Kristallgitter von Diamant und Ausschnitt, der die Verknüpfung der Kohlenstoffatome darin durch Tetraederhybridorbitale 


zeigt. 


stoffatome tetraedrisch mit vier anderen Kohlenstoff- 
atomen verknüpft. So entsteht ein dreidimensionales 
Netzwerk, aus dem einzelne Atome nur durch Zufuhr 
großer Energiemengen befreit werden können. Deshalb 
siedet auch Diamant erst bei Temperaturen von mehr 
als 4000°C. Nur ein Elektron weniger als in Stickstoff- 
atomen - und welch ein Unterschied zwischen Stick- 
stoff und Kohlenstoff! 


Kein Stick-stoff - weißer Phosphor 


Der Sprung in den Eigenschaften vom Kohlenstoff zum 
Stickstoff ist jetzt verständlich: es ist der Mehrbesitz 
von einem Elektron, der die Stickstoffatome nach Betäti- 
gung einer Dreifachbindung untereinander nach außen 
hin absättigt. Aber vom Stickstoff zum Phosphor finden 
wir einen ähnlichen, wenn auch nicht ganz so ausge- 
prägten Sprung. Auch Phosphor ist bei normaler Tempe- 
ratur fest; dabei ist die Zahl der Valenzelektronen bei 
beiden Elementen, Stickstoff und Phosphor, identisch, 
nämlich fünf. Hier müssen wir nach einem anderen 
Grund suchen. 

Die flüchtigste Modifikation des Phosphors ist der weiße 
oder farblose Phosphor. Er schmilzt bereits bei 44°, 
siedet bei 280° und ist äußerst reaktionsfähig. Er wird 
unter Wasser aufbewahrt, ist in Schwefelkohlenstoff 
löslich und entzündet sich von selbst, wenn er aus dieser 
Lösung nach dem Verdunsten des Lösungsmittels in fein 


verteilter Form zurückbleibt. Dabei entsteht unter großer 
Wärmeentwicklung Phosphorpentoxid: 


4P +5 0 — PO + 2980 KJ [663) 


Wegen seiner leichten Entzündbarkeit darf weißer 
Phosphor auch nur unter Wasser geschnitten werden. 
Seinen Namen (phosphorus, griech. = Lichtträger) hat 
das Element von der Lichterscheinung, die an weißem 
Phosphor im Dunklen zu beobachten ist. Bei diesem als 
Chemilumineszenz bezeichneten Vorgang wird die bei 
einer chemischen Reaktion frei werdende Energie nicht 
in Form von Wärme, sondern als Licht nach außen 
abgegeben. Und zwar oxydiert der Phosphor zunächst 
zum Phosphortrioxid: 


4P +30, —PBO (12) 


Im zweiten Schritt verbindet sich dieses Oxid mit zwei 
weiteren Molekülen Sauerstoff, wobei Licht abgegeben 
wird: 


P405 + 2 Oo — P4On + Licht (13) 


(Daß die Oxide des Phosphors als Trioxid bzw. Pentoxid 
bezeichnet werden, hat historische Gründe. Früher nahm 
man an, sie hätten eine Zusammensetzung, die den 
Formeln PO; bzw. PO; entspricht. Heute sind die 
Strukturen dieser Oxide bekannt. Sie besitzen die in den 
Gl. (11) bis (13) angegebenen dimeren Formeln.) 

Weißer Phosphor ist äußerst giftig. Eine Menge von 
0,05 bis 0,5 g gilt für den Menschen bereits als tödliche 
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Abb. 13: Phosphorprobe nach Mitscherlich. 


Dosis. In der gerichtlichen Medizin wird bei Verdacht 
auf eine Phosphorvergiftung die sogenannte „Phosphor- 
probe nach Mitscherlich” durchgeführt (Abb. 13). Dabei 
wird der Mageninhalt mit Wasser erhitzt. Mit dem 
Wasserdampf verflüchtigt sich auch eventuell vorhan- 
dener weißer Phosphor, der im Kühler an der Stelle, 
wo er mit der entgegenkommenden Luft in Berührung 
kommt, eine im Dunkeln zu beobachtende Leucht- 
erscheinung gibt. 

So sehr die außerordentliche Reaktivität des weißen 
Phosphors im Vergleich zum reaktionsträgen Stickstoff 
überraschen mag, so ist sie doch nur Ausdruck der 
völlig unterschiedlichen Bindungsverhältnisse in diesen 
beiden Elementen. Phosphordampf besteht bei nicht 
zu hohen Temperaturen aus vieratomigen Molekülen; 
er besitzt also die Formel P,. Nach Strukturuntersuchun- 
gen sind die vier Phosphoratome im Molekül tetrae- 
drisch angeordnet (Abb. 14). Dabei bildet jedes von 
ihnen mit seinen drei Nachbarn drei Einfachbindungen 


Abb. 14: Strichformel und raumfüllendes Modell des P4-Moleküls. 
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aus. Auch im festen und geschmolzenen weißen Phos- 
phor sind P4-Moleküle die kleinsten Bausteine, die beim 
Schmelzen bzw. Verdampfen erhalten bleiben. 

Der Winkel, den jeweils zwei Bindungen eines Phosphor- 
atoms im P4-Molekül einschließen, beträgt 60°. Das ist 
ein sehr kleiner Winkel; selbst bei Benutzung reiner 
p-Orbitale könnte er eigentlich nicht unter 90° sinken. 
Man sagt, die Bindungen stehen bei so kleinen Winkeln 
unter einer hohen Spannung. Können durch irgendeine 
Reaktion größere Bindungswinkel erreicht werden, so 
wird dabei die „Spannungsenergie” des Moleküls frei. 
Beim Phosphor etwa durch die Reaktion mit Sauerstoff, 
bei der nach Gl. 11 das sehr stabile Pentoxid entsteht, 
Darin ist jedes Phosphoratom angenähert tetraedrisch 
von vier Sauerstoffatomen umgeben; die Bindungs- 
winkel betragen also etwa 109° (Abb. 15). 


Abb. 15: Strichformel und raumfüllendes Modell von P4Ojo- 


Die stabileren Modifikationen des Phosphors 


Wohlgemerkt: nur der kleinste Teil der Energie, die 
nach Gl. (11) bei der Verbrennung von Phosphor frei 
wird, ist auf die Spannungsenergie zurückzuführen. Es 
sind vielmehr die sehr stabilen P-O-Bindungen, die 
dabei gebildet werden, die die sehr große Affinität des 
Phosphors zum Sauerstoff begründen. Die Spannung 
im P4-Molekül versetzt den Phosphor lediglich in einen 
reaktionsbereiteren Zustand. Treibende Kraft ist die Ver- 
ringerung dieser Spannung allerdings bei dem Vorgang, 
bei dem weißer Phosphor, etwa durch Erhitzen, in eine 
stabilere Modifikation überführt wird. 


Diese Reaktion, die durch Druck oder bestimmte 
Chemikalien beschleunigt werden kann, führt über 
verschiedene rot gefärbte Produkte schließlich zum 
schwarzen Phosphor. Dieses ist die stabilste Form des 
Elements. Darin ist jedes Phosphoratom mit drei anderen 
zu gewellten Sechsringebenen verknüpft (Abb. 16). 
Schwächere Bindungen verknüpfen die Schichten unter- 
einander, so daß schwarzer Phosphor eine schuppige 
Struktur besitzt. 


Abb. 16: Gitterstruktur und Raummodell des schwarzen 
Phosphors. 


Die Bindungswinkel der Phosphoratome betragen in 
diesem Gitter etwa 100°; weil die Richtung der Bindun- 
gen der natürlichen Ausrichtung der Hybridorbitale 
eines Atoms mit vier nächsten Nachbarn entspricht, 
sind die hochmolekularen Modifikationen des Phosphors 
so stabil und weniger reaktiv als der weiße Phosphor. 
In den Phosphorzündhölzern, die bis zur Jahrhundert- 
wende noch weißen Phosphor enthielten, wird heute 
nur noch der ungiftige rote Phosphor verwendet, der 
sich im Gemisch mit Glaspulver auf der Reibfläche der 
Zündholzschachtel befindet und sich nicht von allein 
entzündet. Erst wenn beim Anstreichen etwas Phosphor 
losgerieben wird, erfolgt mit dem Kaliumchlorat des 
Zündholzkopfes die Entzündung. 

Zu fragen bleibt bei all dem jedoch, warum nicht wie 
beim Stickstoff je zwei Phosphoratome, durch eine 
Dreifachbindung verknüpft, ein stabiles P>-Molekül 
bilden. 


Mehrfachbindungen nur in der ersten Achter- 
periode 


Es ist eine durch viele Beispiele belegbare Tatsache, 
daß nur die Elemente der ersten Achterperiode durch 
Überlappung von Hybridorbitalen Mehrfachbindungen 
ausbilden können. (Die in der Valenzstrichformel der 
Abb. 15 wiedergegebene C=O-Doppelbindung kommt 
auf andere Weise zustande.) Um nur wenige anzu- 
führen: 


a) Kohlendioxid (CO,) und Siliziumdioxid (SiO,) be- 
sitzen vergleichbare Summenformeln, wie es sich für die 
Elemente derselben Gruppe des Periodensystems gehört. 
Kohlendioxid ist zu 0,03% ein natürlicher Bestandteil 
unserer Atmosphäre; es ist ein Gas. Siliziumdioxid ist 
dagegen fest; Quarz beispielsweise ist reines SiO,. Der 
Unterschied zwischen beiden Verbindungen ist die 
molekulare Struktur: Kohlendioxid bildet abgeschlosse- 
ne, dreiatomige Moleküle, in denen die beiden Sauer- 
stoffatome über Doppelbindungen mit dem zentralen 
Kohlenstoffatom verknüpft sind (Abb. 17). Im Quarz 
dagegen ist jedes Siliziumatom tetraedrisch von vier 
Sauerstoffatomen umgeben, die wiederum mit weiteren 
Siliziumatomen verknüpft sind. So entsteht ein drei- 
dimensionales Netzwerk, nur weil Silizium und Sauer- 
stoff ihren Elektronenmangel nicht einfach durch Aus- 
bildung einer Doppelbindung beheben können. 


0=0=g  -8-0-8-0-8- 
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Abb. 17: Valenzstrichformel von CO», SiO>2 und Gitterstruktur 
von Quarz. 


b) Sauerstoff ist, wie Stickstoff, ein zweiatomiges Gas. 
Das Element, das in der sechsten Hauptgruppe auf den 
Sauerstoff folgt, ist Schwefel, ein Nichtmetall, von gelber 
Farbe und fest, das bei 119° schmilzt. Hier liegen die 
Verhältnisse ganz ähnlich wie beim Stickstoff/Phosphor- 
Paar. Das Sauerstoffmolekül können wir durch eine 
Doppelbindung zwischen den beiden Sauerstoffatomen 
beschreiben (Abb. 18), obwohl dies den (physikalischen) 
Eigenschaften des Elements nicht ganz gerecht wird. 
Schwefelatome, die solche Doppelbindungen nicht aus- 
bilden, verbinden sich dagegen zu je acht zu Ringen, 
die wiederum zu einem größeren Gitterverband zu- 
sammentreten. 
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Abb. 18: Valenzstrichformel von O7, Sg und Packung der 
Sg-Ringe im «-Schwefel. 


Es ist eigentlich faszinierend zu sehen, auf welchen 
Umwegen die Natur es auch bei den Elementen der 
zweiten Achterperiode schafft, zu valenzmäßig abge- 
sättigten Strukturen zu kommen, ohne Mehrfachbin- 
dungen auszubilden. Daß Silizium, Phosphor, Schwefel 
keine Doppel- oder gar Dreifachbindungen betätigen, 
muß an der Größe der Atome liegen, die sich auf diesen 
Bindungstyp besonders ungünstig auswirkt. Und zwar 
sind es vermutlich die 10 Rumpfelektronen dieser 
Elemente, die eine ausreichende Annäherung und damit 
Überlappung der Hybridorbitale zu einer Mehrfach- 
bindung verhindern (Abb. 19). 
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10 Rumpfelektronen 


2 Rumpfelektronen 


Abb. 19: Während die kleinen Atome der Elemente der ersten 
Achterperiode leicht Mehrfachbindungen ausbilden (links), 
verhindert die Abstoßung der Rumpfelektronen bei Elementen 
der zweiten Achterperiode eine ausreichende Überlappung der 
Hybridorbitale. 


Mehrfachbindungen - Bananenbindungen 


In einer Einfachbindung - etwa der in Abb. 8 dargestellten 
Bindung zwischen den beiden Stickstoffatomen - ist die 
Elektronendichte entlang der Verbindungslinie zwischen 
den beiden Atomkernen am größten. In einer Doppel- 
bindung dagegen ist die Elektronendichte von dieser 
Linie gleichsam herausgebogen. Man spricht anschaulich 
auch von „Bananenbindungen” einer Mehrfachbindung. 
Ihre Form ist das Ergebnis von zwei entgegengesetzt 
wirkenden Kräften: der Anziehung der Elektronen durch 
die Kerne einerseits, die die Elektronen genau wie in 
einer Einfachbindung in der Bindungsregion zu kon- 
zentrieren sucht, und der Abstoßung der beiden Elek- 
tronenpaare untereinander, die zu einer Aufweitung der 
beiden Bindungen führt. 

Weil vier bzw. sechs Elektronen den Zusammenhalt der 
beiden Atome in einer Doppel- oder Dreifachbindung 
bewirken, sind Mehrfachbindungen immer auch sehr 
feste und kurze Bindungen. In Tabelle 1 sind die Gleich- 
gewichtsabstände und Bindungsenergien von Einfach- 
und Mehrfachbindungen miteinander verglichen. 

Noch eine andere Tatsache fällt beim Betrachten dieser 
Tabelle auf: die Einfachbindung nur zwischen Kohlen- 
stoffatomen ist vergleichsweise stabil. Zur Spaltung der 
Einfachbindung zwischen zwei Stickstoffatomen ist 
weniger als der halbe Energiebetrag erforderlich. Der 
Grund mag die Abstoßung der einsamen Elektronen- 
paare untereinander sein, obwohl man dann für die 
O-O- oder die F-F-Bindung eine erheblich niedrigere 
Bindungsenergie erwarten würde. Auf jeden Fall zeigt 


Tabelle 1: Bindungslängen und Energien von Mehrfachbindun- 
gen im Vergleich zu Einfachbindungen. 


Bindungslänge Bindungsenergie 


in 10-10 m in Kilojoule/Mol 
HC =CH 1,20 811 
HC=CH; 134 610 
H;C-CH3 1,53 347 
N=N 1,10 941 
HN = NH 1,24 418 
HNNH, 148 159 
0=0 121 493 
HO-OH 1,48 138 
F-F 1,42 153 


dies, warum in der Natur Kohlenstoffverbindungen, mit 
dem Kohlenstoff als tragendem Element, eine so große 
Verbreitung besitzen. Nur Kohlenstoff nämlich vermag 
in größerem Ausmaß kettenförmige Moleküle zu bilden, 
die gegenüber einer Oxidation etwa beständig sind. 


Reaktionen von Mehrfachbindungen 


Stickstoff ist ein unentbehrlicher Bestandteil aller OTga- 
nischen Materie. Die charakteristischen Faltungen der 
Eiweißstoffe, die zu der unübersehbaren Vielfalt von 
organischen Strukturen führen, gehen auf die Bildung von 
Wasserstoffbrücken unter Einbeziehung der Stickstoff- 
atome zurück. Wasserstoffbrücken verknüpfen auch die 
beiden Nucleinsäurestränge im Erbmaterial der Zelle; 
ohne sie wäre eine Vererbung von Eigenschaften, wie 
wir sie kennen, nicht möglich. 

In unbegrenzter Menge steht Stickstoff in der Atmo- 
sphäre zur Verfügung, aber in einer solchen Form, daß 
er von Lebewesen, von einigen Ausnahmen abgesehen, 
nicht verwendet werden kann. Die starke Dreifachbin- 
dung im Molekül ist der Grund für die Reaktionsträgheit 
von Stickstoff. Um so wichtiger sind die großtechni- 
schen Prozesse, die molekularen Stickstoff in Verbin- 
dungen überführen, aus denen er von Pflanzen und 
Tieren aufgenommen werden kann. Der wichtigste von 
ihnen ist der schon einige Male erwähnte Haber-Bosch- 
Prozeß, bei dem Wasserstoff aus Wasser und Stickstoff 
aus der Luft zu Ammoniak umgesetzt werden: 


N +3 ,—>2NH; (14) 


Durch Verbrennung von Ammoniak nach dem soge- 
nannten Ostwald-Verfahren entsteht Stickoxid, das sich 


mit Luftsauerstoff und Wasser zu Salpetersäure ver- 


- bindet: 
4 NH; +5 9 —4NO +6 H,0 (15) 
NO + I 0 —NO; (16) 
2 NO, 5 H,O 7 ly, [0)) —2 HNO; (17) 


Erst in einer chemisch gebundenen, man sagt „fixierten” 
Form, ist der Stickstoff für die Pflanze zugänglich. 


Sehr reaktiv: Mehrfachbindungen zwischen 
Kohlenstoffatomen 


Bietet die Dreifachbindung im Stickstoffmolekül das 
Bild ausgesprochener Reaktionsträgkeit, so läßt sich 
eine Doppel- oder Dreifachbindung zwischen zwei 
Kohlenstoffatomen chemisch sehr leicht angreifen. So 
addiert beispielsweise das Äthin (Azetylen) molekulares 
Brom in zwei Schritten, wobei aus der Dreifachbindung 
zunächst eine Doppel-, dann eine Einfachbindung 
entsteht: 


B 
HC=CH + Bra > 90-4 + Bra-> CHBr,-CHBr; (18) 


An dieser Reaktion wird der „ungesättigte” Charakter 
dieser Verbindungen deutlich: sie öffnen leicht ihre Mehr- 
fachbindungen, um mit den ungepaarten Elektronen 
zusätzliche Atome zu binden, zu „addieren”. Die Reak- 
tion (18) wird deshalb oft in der organischen Chemie 
zum Nachweis von Doppel- oder Dreifachbindungen in 
einem Molekül verwendet: sie entfärben braune Brom- 
lösung. 

Auch Wasserstoff läßt sich an Mehrfachbindungen an- 
lagern. Bei der „Hydrierung” von Äthen beispielsweise 
entsteht Äthan; zusätzlich wird eine beträchtliche Wärme- 
menge frei: 


H,;C=CH;, + HH —> H;C-CH; + 137 kJ/Mol (19) 


Offensichtlich sind also die beiden neu entstandenen 
Einfachbindungen zwischen Kohlenstoff und Wasser- 
stoff und die Einfachbindung zwischen den beiden 
Kohlenstoffatomen stabiler, d. h. energieärmer als die 
Bindungen, die bei dieser Reaktion aufgebrochen werden 
müssen, das ist die Bindung im Wasserstoffmolekül und 
die Kohlenstoff-Kohlenstoff-Doppelbindung. 

Trotzdem verläuft die Reaktion sehr langsam, so daß 
man einen Katalysator, z. B. Schwermetalle wie Nickel, 
Platin oder Palladium benötigt, um die Reaktion zu 
beschleunigen. Auf diese Weise werden auch pflanz- 
liche Öle gehärtet, also in feste Speisefette überführt. 
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Auch dabei werden Doppelbindungen hydriert, das heißt, 
durch Anlagerung von Wasserstoff in Einfachbindungen 
überführt. 

Wird an Äthen nicht Wasserstoff, sondern Wasser ange- 
lagert, so entsteht Äthanol: 


H;C=CH, + H,O — H;C-CH;0H (20) 


dieselbe Verbindung, die der Winzer oder Brauer im 
langwierigen Gärprozeß gewinnt. 


Polymerisation - Verkettung ungesättigter 
Moleküle 


Additionsreaktionen an Mehrfachbindungen können 
auch so verlaufen, daß mehrere ungesättigte Moleküle 
miteinander verknüpft werden, wie es schematisch in 
Abb. 20 gezeigt ist. 
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Abb. 20: Polymerisation von Äthenmolekülen. 


Auf diese Weise entstehen wahre Riesenmoleküle mit 
oft Tausenden verketteter Einzelmoleküle. Daß viele Öle, 
am bekanntesten gs Teus, beim Stehen an der Luft 
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Abb. 21: Radikalische Polymerisation von Vinylchlorid zu 
Polyvinylchlorid, PVC. 


Anlagerung eines Radikals an die Doppelbindung eines 
Monomeren wird die Doppelbindung gespalten: eines 
der Elektronen darin bildet mit dem Radikal eine neue 
kovalente Bindung, während das zweite ungepaart zurück- 
bleibt. Es ist dadurch ein neues Radikal entstanden, das 
nun mit einem zweiten Monomer, dieses mit einem 
dritten reagiert und so fort. 


Behinderte Drehbarkeitum eine Doppelbindung 


Doppelbindungen weisen einen weiteren bemerkens- 
werten Unterschied gegenüber Einfachbindungen auf. 
Das wird deutlich, wenn wir uns beide Bindungen, wie 
in Abb. 22 gezeigt, aus zwei Fragmenten zusammen- 
gesetzt denken, in denen zwei tetraedrisch hybridisierte 
Kohlenstoffatome je drei (für die Einfachbindung) bzw. 
je zwei Substituenten (für die Doppelbindung) tragen. 
Da sich bei der Bildung der Doppelbindung zwei Orbital- 


paare überlappen müssen, gibt es nur zwei Orientierun- 


‚denen sich ae zusammenlagern 
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Abb. 22: Bei der Bildung eines Äthanmoleküls aus zwei CH3-Fragmenten ist die gegenseitige Orientierung der sechs H-Atome 
unerheblich. Es kommt immer zur Bindung. Dagegen müssen bei der Bildung von Äthen aus zwei CH»-Fragmenten die vier 
H-Atome in einer Ebene liegen, damit die beiden Orbitalpaare überlappen können. Man spricht deshalb auch von einer ungehinderten 
Drehung um die CC-Einfachbindung und von einer behinderten Drehung um die CC-Doppelbindung. In der Zeichnung sind 
die CH3-Fragmente rechts von Schritt zu Schritt um 90°gedreht. 


Fragmente einmal so zusammentreten, daß die beiden H-_.o: + 0 H H..... en 
Methylgruppen sich auf derselben Seite der Doppel- H er sn H£ Be “ 
bindung befinden, ein anderes Mal so, daß sie sich cis-2-Buten 
gegenüberstehen. Die beiden Isomere, die durch das Siedepunkt 40°C 
Präfix cis bzw. trans voneinander unterschieden werden, 

verhalten sich wie zwei vollkommen verschiedene che- Re = ei Bez ae 
mische Verbindungen, ein Beweis dafür, daß die Dreh- Her 


barkeit der ae enten um eine pie Sn 


Abb. 24: Kalottenmodelle von Kautschuk und von Guttapercha. 


Die Isomerisierung von Doppelbindungen 


Manche dieser cis/rans-Isomeren unterscheiden sich 
schon rein äußerlich voneinander, durch ihre Farbe. So 
ist beispielsweise das cis-Azobenzol gelb, dagegen das 
trans- Azobenzol rot gefärbt: 


e 
He Ss 
= ee 
H Fe H H IN H 
u“ oa Re Sen 4 SCH 
HES H HE CH H SH 
H H H 


cis-Azobenzol trans-Azobenzol 


rot 


Mit einem solchen Isomerenpaar läßt sich besonders 
anschaulich zeigen, daß die Drehung der Substituenten 
um eine Doppelbindung zwar behindert, aber nicht un- 
möglich ist. Alle Doppelbindungen lassen sich nämlich 
durch Zufuhr von genügend Energie, entweder in Form 
von Licht oder Wärme, isomerisieren. Schematisch: 


180 


N / Energie 2 7 
nn [8 — © 
7 N 


Und zwar hat man sich vorzustellen, daß die Doppel- 
bindung teilweise aufgebrochen wird und so die Sub- 
stituenten, wie an einer Einfachbindung, gegeneinander 
rotieren können. Bei der Rückbildung der Doppelbin- 
dung rastet dann eine der beiden planaren Geometrien 
wieder ein. 

Für gewöhnlich bedarf es hoher Energiebeträge, 200 bis 
300 kJ/Mol, um eine solche Doppelbindung zu isomeri- 
sieren. Beim Azobenzol ist die Barriere, die die beiden 
Isomeren voneinander trennt, allerdings niedriger: 
schon die Energie des sichtbaren Lichts reicht dazu aus. 
Läßt man beispielsweise eine Lösung des roten oder 
gelben Azobenzols bei Licht stehen (beschleunigen läßt 
sich der Vorgang durch Bestrahlen mit einer Quarzlampe, 
die energiereicheres ultraviolettes Licht aussendet), so 
kann man nach einiger Zeit in dieser Lösung auch das 
jeweilig andere Isomere nachweisen. Etwa indem man 
einen Tropfen der Lösung aufeine dünnschichtchromato- 
graphische Platte bringt und mit einem Fließmittel die 
Komponenten der Lösung auf der Platte trennt (Abb. 25). 


Entwicklungs- 
er 


Dünnschicht-Chromatogramm 


Abb. 25: Eine Lösung von rotem trans-Azobenzol wird mit einer 
Quarzlampe bestrahlt. Aus der Lösung wird ein Tropfen ent- 
nommen und auf eine Dünnschichtplatte gebracht. Das Dünn- 
schichtchromatogramm der Lösung wird in der Kammer ent- 
wickelt, in der ein Fließmittel die Komponenten der Lösung 
unterschiedlich schnell auf der Platte mitträgt. Auf dem Chro- 
matogramm sind die beiden cis/trans-isomeren Azobenzole 
deutlich voneinander getrennt. 


Leichte Isomerisierung konjugierter Doppel- 
bindungen 

Äthen, die einfachste Verbindung mit einer CC-Doppel- 
bindung, ist ein farbloses Gas. Es ist farblos, weil die 


Energie des sichtbaren Lichts zur Anregung von Elek- 
tronen in diesem Molekül nicht ausreicht. Auch die 


nen von Äthen gelingt nicht an sichtbarem 
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Abb. 26: Beispiele für konjugierte Polyene und die chemische 
Kurzschreibweise daneben. Darunter die Kurzformeln für das 
ß-Carotin, einem gelben Farbstoff vieler tierischer und pflanz- 
licher Gewebe, und für das Retinal, das daraus durch Auf- 
spaltung entsteht. 


Dies, wie auch die Farbigkeit dieser Verbindungen, 
beweist, daß die Elektronen darin so verteilt sind, daß sie 
durch geringere Energiebeträge angeregt werden können 
als die Elektronen beispielsweise in Äthen. > 


Ein mechanisches Modell für konjugierte 
Doppelbindungen 


In einem einfachen Modell können wir die Anregung 
der Elektronen einer Doppelbindung durch die Schwin- 
gung einer Kugel ersetzen, die durch zwei Federn an 
ihrem Platz gehalten wird (Abb. 28). Durch einen Ex- 
zenter wird die Kugel in Schwingungen versetzt, und 
genau wie die Elektronen einer Doppelbindung nur 
durch Licht einer ganz bestimmten Wellenlänge Ay oder 
Frequenz vg angeregt werden, so schwingt auch nur 
dann die Kugel im Takt mit dem Exzenter, wenn die 
Eigenfrequenz des Systems mit der Anregungsfrequenz 
übereinstimmt. 

Auch in einem System mehrerer Kugeln, die sich unab- 
hängig voneinander bewegen, bleibt die Anregungs- 
frequenz dieselbe, vergleichbar einem Molekül mit 
mehreren Doppelbindungen, die durch mehr als eine 
Einfachbindung voneinander getrennt sind. Solche 
„isolierten” Doppelbindungen zeigen die gleichen Eigen- 
schaften wie die Doppelbindung im Äthen, und deshalb 
sind Kautschuk oder Guttapercha (Abb. 24) auch keine 
Farbstoffe. Die Doppelbindungen „wissen” gleichsam 
nichts voneinander. 


Fe 
Abb. 28: Die Anregung der Elektronen von Doppelbindungen, 
dargestellt durch die Schwingungen von elastisch aufgehängten 
Kugeln. Oben: eine Kugel für die Doppelbindung in Äthen; 
Eigenfrequenz vo. Mitte: drei isoliert schwingende Kugeln für 
die drei Doppelbindungen einer Verbindung, die durch mehr 
als eine Einfachbindung voneinander getrennt sind (soge- 
nannte „isolierte Doppelbindungen”). Eigenfrequenz jeder der 
Kugeln unverändert vo. Unten: drei gekoppelt schwingende 
Kugeln für die drei konjugierten Doppelbindungen im 
1,3,5-Hexatrien. Eigenfrequenz v kleiner als vo. 
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Erst wenn die Trennung zwischen den Kugeln aufge- 
hoben ist, macht sich ein Zusammenwirken der Kugeln 
bemerkbar: bei der Anregung schwingen sie alle im 
Takt, am stärksten die in der Mitte, weniger stark die 
am Rand, und die Eigenfrequenz dieses Systems ist 
wesentlich kleiner als die Frequenz der isolierten 
Systeme. Ähnlich wirken in einem konjugierten Polyen 
die Doppelbindungen als Ganzes, und dadurch verklei- 
nert sich die Anregungsfrequenz der Elektronen darin, 
Natürlich sind Elektronen keine Kugeln, und sie werden 
bei der Anregung auch nicht in Schwingungen versetzt 
wie eine Kugel zwischen zwei Federn. Aber dieses 
grobe Modell gibt doch einige Aspekte dieser Anregung 
richtig wieder, und wir werden bei Gelegenheit wieder 
darauf zurückgreifen. 

Um die Wechselwirkung der Doppelbindungen in einem 
konjugierten Polyen zu verstehen, müssen wir Abschied 
nehmen von dem einfachen Bild, das wir uns bisher 
von der Verteilung der Elektronen in einer Doppelbin- 
dung gemacht haben. Mit Hilfe einer spektroskopischen 
Methode, der Photoelektronenspektroskopie, läßt sich 
nämlich zeigen, daß die beiden Elektronenpaare einer 
Doppelbindung nicht gleichwertig sind, wie es die Be- 
schreibungen der Bananenbindungen, etwa in Abb. 7, 
vermuten läßt, sondern daß sie durchaus voneinander 
unterscheidbar sind. 


Photoelektronen - ihre Geschwindigkeit verrät 
ihre Herkunft 


Wir wissen bereits, daß in einem Atom jedes Elektron 
eine ganz bestimmte Energie besitzt, die durch die An- 
ziehung durch den Kern, die Abstoßung durch die 
anderen Elektronen und die eigene kinetische Energie 
gegeben ist. In einem Energieniveaudiagramm, wie etwa 
in Abb. 27 von Kapitel 6, läßt sich diese Energie an- 
schaulich darstellen: es ist die Ionisierungsenergie, die zur 
Abtrennung dieses Elektrons aus dem Atom erforder- 
lich ist. 

Auch in einem Molekül ist jedes Elektron durch eine 
ganz bestimmte lIonisierungsenergie ausgezeichnet 
(Abb. 29). Ist diese Energie groß, so liegt das entspre- 
chende Energieniveau sehr niedrig, wie es z. B. für die 
Rumpfelektronen des Sauerstoffatoms im Wassermole- 
kül der Fall ist. Diese Elektronen sind sehr fest ge- 
bunden, und es bedarf vergleichsweise großer Energie- 
beträge, sie aus dem Anziehungsfeld ihres Kerns zu 
entfernen. 

Dagegen sind die Valenzelektronen verhältnismäßig 
locker im Molekül gebunden. Bereits 13 bzw. 15 eV 
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Abb. 29: Energieniveaus der Elektronen im Wassermolekül. 
Aufgetragen sind, nach ansteigender Energie, die Orbitalener- 
gien der beiden Rumpfelektronen und der acht Valenzelek- 
tronen des Moleküls. 


reichen, um ein Elektron aus den beiden einsamen 
Orbitalen herauszulösen; die Elektronen, die haupt- 
sächlich für die beiden Bindungen im Molekül verant- 
wortlich sind, liegen auf etwas niedrigeren Energie- 
niveaus. 

Wie kann man diese Orbitalenergien bestimmen? Bei- 
spielsweise, indem man das Molekül mit Photonen aus 
einer Lichtquelle beschießt. Besitzen die Photonen 
genügend Energie, so können sie aus dem Molekül 
Elektronen als sogenannte „Photoelektronen” heraus- 
schlagen. Dabei wird die über die Ionisierungsenergie 


des Elektrons hinausgehende Energie des Photons in 
kinetische Energie umgewandelt, mit der das Photo- 
elektron das Molekül verläßt. Auf der Analyse dieser 
kinetischen Energien der verschiedenen Photoelektronen 
beruht das Verfahren der Photoelektronenspektroskopie 
(Abb. 30). Denn ein Elektron mit einer sehr großen 
Inonisierungsenergie wird zu einem sehr langsamen 
Photoelektron. Ein sehr locker gebundenes Elektron 
wird dagegen bei Beschuß mit Photonen derselben 
Energie das Molekül als sehr schnelles Photoelektron 
verlassen. 

Aus der kinetischen Energie der Photoelektronen kann 
man also rückwärts auf ihre Ionisierungsenergie im 
Molekül schließen. Wie diese Photoelektronen erzeugt 
und analysiert werden, das verdeutlicht die Abb. 31. 

In der Probenkammer treffen die zu untersuchenden 
Moleküle mit Photonen zusammen. In den gebräuch- 
lichen Photoelektronenspektrometern dient als Photo- 
nenquelle dabei eine mit Helium gefüllte Gasentladungs- 
röhre, die Photonen mit einer Energie von 21,2 eV 
aussendet. Von den nach allen Seiten ausgesandten 
Photoelektronen wird durch einen Spalt ein kleines 
Bündel ausgeblendet, das in den sogenannten Analysator 
eintritt. 


Analysator. 


u 


Der Analysator besteht aus zwei gekrümmten Konden- 
satorplatten, auf die im Verlauf des Experiments eine 
immer höhere Ladung gebracht wird. Das Prinzip 
dabei ist, daß schnelle Elektronen in einem Potentialfeld 
schwächer abgelenkt werden als langsame Elektronen. 
Und so werden die Photoelektronen aussortiert: 

Zu Beginn des Experiments ist die Kondensatorladung 
klein. Von den Photoelektronen werden nur die lang- 
samsten zum Spalt abgelenkt, durch den sie in einen 
Elektronenzähler eintreten und im Spektrum als Zacke 
oder Peak registriert werden. Alle schnelleren Elek- 
tronen besitzen „zu viel Schwung” und prallen gegen 
die gegenüberliegende Katode. Wird die Ladung auf 
den Kondensatorplatten jetzt schrittweise erhöht, so 
treten immer schnellere Elektronen durch den Spalt 
hindurch und werden registriert; die langsameren be- 
sitzen jetzt nicht genug Schwung, um die Krümmung 
des Analysators durchzustehen; sie landen schon vor- 
zeitig auf der inneren Elektrode der Anode. 

Die Abb. 32 zeigt das Photoelektronenspektrum von 
Wasser, der Verbindung also, für die wir eben (Abb. 29) 
die Energien der Valenzelektronen diskutiert haben. 
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Abb. 32: Photoelektronenspektrum von Wasser. 


teilung der Elektronen darin, gemacht haben, zwar nicht 
ganz falsch, aber auch nicht ganz richtig ist. Dazu sehen 
wir uns, in Abb. 33, das Photoelektronenspektrum von 
Äthen etwas genauer an. 


Elektronenpro Sekunde 
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Abb. 33: Photoelektronenspektrum von Äthen. 


Dieses Spektrum weist nämlich einen Peak, bei etwa 
ll eV auf, der besonders locker gebundenen Elektronen 
entspricht. Beim Auszählen des Spektrums stellt man 
außerdem fest, daß genau zwei Elektronen für diesen 
Peak verantwortlich sind. Der Vergleich mit den Spektren 
anderer Verbindungen, etwa des Äthans, das keine 
Doppelbindung besitzt, beweist schließlich: dieser Peak 
wird durch ein Elektronenpaar der Doppelbindung 
hervorgerufen. Das andere Elektronenpaar der Doppel- 
bindung besitzt eine Ionisierungsenergie ähnlich allen 
übrigen Valenzelektronen im Molekül. 

Dies Ergebnis zeigt ganz deutlich, daß wir das Modell 
der beiden Bananenbindungen, die den Zusammenhalt 
der Bindungspartner einer Doppelbindung besorgen, 
revidieren müssen. Denn wenn wir den beiden Elektro- 
nenpaaren in einer solchen Bindung gleiche Orbitale 
zuordnen, dann müßten diese Elektronen natürlich auch 
alle die gleiche Ionisierungsenergie aufweisen. 

In einem anderen Modell gehen wir davon aus, daß 
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Abb. 34: O/m-Modell der CC-Doppelbindung im Äthen. Zur 
Bindung seiner drei nächsten Nachbarn geht jedes Kohlenstoff- 
atom eine sp2-Hybridisierung ein. Durch Überlappung dieser 
Hybridorbitale untereinander und mit vier Wasserstoff-1s-Orbi- 
talen entsteht das 0-Gerüst von Äthen aus fünf Einfachbin- 
dungen. Zur Bindung nicht herangezogen sind darin die beiden 
nicht hybridisierten 2p-Orbitale, auf jedem Kohlenstoffatom 
eins (dunkler). Liegen alle sechs Atome in einer Ebene, so 
können diese beiden Orbitale seitlich überlappen. Dadurch 
entsteht die r-Bindung als zweite Bindung zwischen den Kohlen- 
stoffatomen. 


bei einer normalen Einfachbindung zwischen zwei 
Wasserstoffatomen, wurstförmig um die Kernverbin- 
dungslinie konzentriert. Der Chemiker nennt solche 
Bindungen o-(sigma)Bindungen; die Gesamtheit aller 
o-Bindungen im Molekül bildet das sogenannte 0-Gerüst. 
Auf jedem Kohlenstoffatom ist noch ein p-Orbital mit 
einem Elektron darin zur Bindung nicht benutzt. Stehen 
sie genau parallel zueinander - das ist dann der Fall, 
wenn alle sechs Atome in einer Ebene liegen-,so können 
sie seitlich überlappen. Die so entstehende Bindung 


besteht aus zwei Wolken: einer oberhalb und einer unter- 
halb der Molekülebene. Solche Bindungen heißen r-(pi) 
Bindungen. 

Weil die Elektronen in einer solchen n-Bindung nicht 
zwischen den Kernen konzentriert sind (dieser Raum 
wird schon von den Elektronen der o-Bindung bean- 
sprucht), sondern sich in zwei kernferneren Regionen 
aufhalten, sind sie aus dem Molekül vergleichsweise leicht 
abzuspalten und tauchen im Spektrum als schnelle Photo- 
elektronen auf. 


Zwei Modelle - eine Antwort (eigentlich) 


Der Leser mag fragen: Wenn die Beschreibung der 
Doppelbindung durch zwei Bananenbindungen nicht 
stimmt, wie das Photoelektronenspektrum zeigt, und 
wenn ein Modell zur Verfügung steht, nämlich das 
eben besprochene, das dem Spektrum Rechnung trägt, 
warum haben wir nicht gleich das „richtige” Modell 
gewählt? Dazu gibt es zweierlei zu sagen. 

Ein Modell, das man sich macht, um bestimmte Aspekte 
der Natur zu beschreiben, ist immer nur beschränkt 
richtig (und damit auch nur beschränkt falsch). Ein 
Globus gibt zwar die Verteilung der Kontinente auf der 
Erdoberfläche richtig wieder; insofern ist er ein richtiges 
Modell der Erde. Aber die Erde besteht sicher nicht 
aus Holz, insofern ist der Globus also ein unrichtiges 
Modell. Das soll heißen: ein Modell ist nur für einen 
bestimmten Bereich gültig, nämlich für den, für den man 
es entwickelt hat. Und insofern ist das Modell der 
Bananenbindungen einer Doppelbindung auch ein gutes 
Modell: bis hin zum Photoelektronenspektrum hatten 
wir noch keinen Grund, an seiner Richtigkeit zu zweifeln. 
Und deshalb bleibt auch alles gültig, was wir bisher an 
Hand dieses Modells geschlossen hatten: 


® die Planarität der sechs Atome an einer Doppel- 
bindung; 

® die beschränkte Drehbarkeit einer Doppelbindung; 

® die Kürze und Festigkeit einer Doppelbindung. 


Und das zweite: die beiden Modelle sind sich eigentlich 
ähnlicher, als man auf den ersten Blick vermuten möchte. 
Was die Gesamtverteilung der Elektronen in einer 
Doppelbindung angeht, liefern sie sogar identische Er- 
gebnisse (Abb. 35). Und deshalb sind auch alle Eigen- 
schaften, die von der Gesamtheit der Elektronen ab- 
hängen, von der Wahl des Modells unabhängig. 

Erst wenn man nach der Verteilung einzelner Elektronen 
fragt (wie etwa bei der Aufnahme eines Photoelektronen- 
spektrums), machen sich Unterschiede in den beiden 
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Abb. 35: Elektronendichte einer Doppelbindung, links aus zwei 
Bananenbindungen zusammengesetzt, rechts aus einer o- und 
einer n-Bindung. Die beiden Rasterstrukturen stellen die Dichte 
aus den beiden verschiedenen Orbitalen dar. 


Modellen bemerkbar. Und wir bevorzugen jetzt das 
Modell, das die beiden Elektronenpaare einer Doppel- 
bindung als unterschiedlich beschreibt, weil wir damit 
leichter zum Verständnis der besonderen Eigenschaften 
konjugierter Doppelbindungen kommen. 


Wechselwirkung konjugierter 
Doppelbindungen 


r-Bindungen unterscheiden sich in einer Hinsicht ganz 
wesentlich von o-Bindungen: sie kommen durch seitliche 
Überlappung von p-Orbitalen zustande, und deshalb kann 
es vorkommen, daß durch Überlappung von p-Orbitalen 
an mehreren benachbarten Kohlenstoffatomen r-Orbi- 
tale entstehen, die weiter reichen als nur von einem Atom 
zum nächsten. In Abb. 36 ist gezeigt, wie durch Über- 
lappung von p-Orbitalen an allen vier Kohlenstoffatomen 
ein solches ausgedehntes n-Orbital resultiert. 


Wir denken uns nun das Butadienmolekül durch Zu- 
sammenfügen zweier Ätheneinheiten entstanden (455.37). 
Wie bei der Bildung einer Bindung bzw. Antibindung 
aus zwei Atomorbitalen, je nach der Überlappung, 
können die beiden r-Orbitale mit gleichem Vorzeichen 
überlappen oder mit Vorzeichenwechsel. Im ersten Fall 
entsteht das schon in Abb. 36 vorgestellte n-Orbital; 
dessen Energie ist, im Vergleich zur Energie der beiden 
Ausgangsorbitale, erniedrigt. 


j 


Abb. 37: Bei der Vereinigung von zwei Äthenfragmenten zu 
Butadien spalten die beiden r-Orbitale auf in ein stabileres und 
ein weniger stabiles. 


Überlappen die beiden rn-Orbitale dagegen mit Vor- 
zeichenwechsel, so führt die Vereinigung der beiden 
Fragmente zu einer Abstoßung zwischen den beiden 
mittleren Kohlenstoffatomen. Das entstandene r-Orbital 
hat eine höhere Energie als die beiden Ausgangsorbitale. 
Im Grundzustand, d. h. dem energieärmsten Zustand des 
Moleküls, sind diese beiden Orbitale mit je zwei n-Elek- 
tronen besetzt. 


Elektronen pro Sekunde 


10 12 14 
lonisierungsenergie (eV) 


Abb. 38: Photoelektronenspektrum von Butadien. 


andere eine niedrigere Ionisierungsenergie besitzt als 
das n-Elektronenpaar im Äthen. 

Die Wechselwirkung der r-Orbitale bei konjugierten 
Doppelbindungen erklärt aber auch auf einfache Weise 
die Phänomene, die uns überhaupt auf diese Verbin- 


dungsklasse gebracht hat: die zunehmend locker werden- 
de Bindung der r-Elektronen mit wachsender Zahl der 
Doppelbindungen, die zu der leichten Isomerisierbarkeit 
und schließlich auch zur Farbigkeit dieser Systeme führt. 
Abb. 39 zeigt nämlich, wie sich die Aufspaltung der 
n-Orbitale auch in den längeren konjugierten Polyenen 
fortsetzt. Man kann regelrecht von einer Auffächerung 
sprechen, die bewirkt, daß das stabilste n-Orbital immer 
stabiler wird, das am wenigsten stabile dagegen immer 
dichter an die Ionisierungsgrenze heranrückt. 
lonisierung und Anregung aus diesen hohen Orbitalen 
erfolgt immer leichter, so daß schließlich Verbindungen 
mit äußerst interessanten Eigenschaften entstehen. Bevor 
wir uns mit ihnen im letzten Kapitel ausführlich befassen, 
wollen wir im nächsten Kapitel die Eigenschaften einer 
Kategorie von Elementen untersuchen, deren Charakte- 
ristikum ebenfalls der Besitz leicht beweglicher Elek- 
tronen ist: die Metalle. 


& 
C-C-C-C-C-C-C-C-C-C 
& : 
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Metalle, Halbleiter und Isolatoren - 
Elektronen in kollektiven Systemen 


Die ersten frühen chemischen „Industrieprodukte” waren neben künstlichen Baustoffen 
sicher Metalle. Metalle haben Eigenschaften, die den Lebensbedürfnissen der sich 
entwickelnden Menschheit in besonderer Weise entsprachen - zum Herstellen von 
Werkzeugen, Waffen und Schmuck. 

Je weiter man zurückgeht, desto einfacher waren chemisch-physikalische Prozesse 
zur Metallgewinnung: Am Anfang das Aufschmelzen gediegenen Goldes - also gar 
kein chemischer Prozeß. 

Der erste entscheidende Schritt war die Reduktion von Kupfer-Zinn-Erzen und damit 
das Erschmelzen von Bronze. Die Allgegenwart von Eisen und Stahl hat bei uns 
manchmal die Kenntnis der Eigenschaften anderer Metalle zurückgedrängt, z. B. eben 
die von Bronze. Auch heute wird sie noch wegen ihrer besonderen Härte und Zähig- 


Abb. 1:a) Römisches Reiterstandbild (Marc Aurel), b) Ringschmierlager für Elektromotoren. 
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keit zum Bau von Motorblöcken und anderem verwendet. Abb. 1 zeigt Beispiele antiker 
und moderner Bronzegegenstände. 

Ein wichtiger Unterschied besteht natürlich zwischen alten und neuen Bronzen. Die 
Eigenschaften der einfachen Bronze aus frühgeschichtlicher Zeit konnte man sich 
bereits gut nutzbar machen. Heutzutage wird der Metallurge durch genau eingehaltene 
Mengen das Kupfer-Zinn-Verhältnis reproduzierbar machen und bewußt die Eigen- 
schaften des Werkstoffes, ggf. durch Zugabe einiger anderer Stoffe, steuern. 

Metalle haben zu allen Zeiten den Menschen besonders angesprochen - seinen Geist 
ebenso wie sein Geschick, aber auch seine Gefühle. Der besondere Wert von Gold hat 
immer wieder Alchemisten und Betrüger verleitet, nach einer wirklichen oder vermeint- 
lichen Reaktion zur Goldgewinnung aus weniger edlen Metallen zu suchen. 


Abb. 2: In alchemistischen Laboratorien wurden manche obskuren Versuche gewagt, um die Umwandlung von Elementen zu 
erreichen. Heute geschieht dies, nicht weniger geheimnisvoll und gefährlich, in Kernreaktoren. 


Erst mit dem Aufkommen einer exakten chemischen Wissenschaft, besonders aber mit 
der Vorstellung von Atomen und dem Elementbegriff, wurde klar, daß auf chemischem 
Wege ein Element in ein anderes nicht umgewandelt werden kann, wohl aber durch 
„Brutreaktionen” in Kernreaktoren. Abb. 2 zeigt den Gegensatz zwischen alchemistischen 
vergeblichen Versuchen, Elemente umzuwandlen und einem Versuchsreaktor, in dem 
ein neues radioaktives Element entsteht. 
In diesem Kapitel steht die Frage im Vordergrund: Sind Metalle eigentlich etwas so 
Besonderes? Welche Eigenschaften zeichnen sie aus? Und lassen sich die typischen 
Eigenschaften der Metalle aus Energie und Verteilung der Elektronen verstehen, wie 
bei den Hauptthemen der vorangegangenen Kapitel. Gibt es schließlich einen konti- 
nuierlichen Übergang von Metallen zu dem, was wir unter Nichtmetall zusammenfassen? 
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Die Darstellung von Metallen 


In Abb. 3 ist das Periodensystem in metallische, halb- 
metallische und nichtmetallische Elemente eingeteilt. 
Bei den Metallen ist außerdem angegeben, welche ge- 
legentlich und welche überwiegend gediegen (d. h. in 
elementarer Form) auftreten. 

Gold findet sich primär in feinen Äderchen im Urgestein, 
sekundär auch in Verwitterungsablagerungen, in Fluß- 
sanden. Noch vor ca. 160 Jahren wurde im Rhein Gold 
gesucht. Obwohl in den primären Lagerstätten, z. B. in 
Südafrika, das Gold elementar vorkommt, wird es zu- 
nächst einmal chemisch umgewandelt: 


2Au+4CN +1, ©,+H350 =2[Au(CN)] +20H- (l) 


Der goldhaltige Gesteinsstaub wird mit Natriumceyanid- 
Lösung in Gegenwart von Luftsauerstoff gerührt. Dabei 
geht das Gold als Cyanokomplex, Na*[Au(CN)]”, 
in Lösung, das Gold wird oxidiert. Der Prozeß heißt 
„Cyanidlaugerei”. Aus diesen Lösungen kann man 
Gold durch Reduktion mittels Zink leicht wiederge- 
winnen. 

Zahlreiche wichtige Metalle kommen in der Erdkruste 
an Schwefel gebunden vor. Wegen ihres Aussehens 
heißen sie oft Kiese, Glanze oder Blenden; z. B. 
Kupferkies (CuFeS,), Bleiglanz (PbS) oder Zinkblende 
(ZnS). Solche Schwermetallsulfide sind außerordentlich 
schlecht wasserlöslich (PbS z. B. nur 10-14 Mol/Liter). 
Ihr beinahe metallischer Glanz unterscheidet sie auch 


von normalen Salzen, obwohl z. B. PbS die gleiche 


Atomanordnung wie NaCl hat. Blei ist darin sicher 
das Kation und Schwefel als Sulfid das Anion. Zwischen 
den Bausteinen wirken aber noch zusätzlich Bindungs- 
kräfte kovalenter Art. Um aus Sulfiden oder auch 
Oxiden die Metalle in Freiheit zu setzen, muß man 
ihnen Elektronen zuführen, sie reduzieren. 

Blei-, Kupfer- bzw. Zinksulfid werden zunächst durch 
Rösten, d. h. Erhitzen mit Luft (Sauerstoff), in Oxide 
überführt. 


2 MeS + 3 0, = 2 MeO + 2 SO, 0) 


Das Metalloxid wird dann entweder mit weiterem Sulfid 
versetzt („Röstreaktions-Verfahren” = 2 + 3): 
MeS + 2 MeO = 3 Me + SO, (3) 


oder z. B. durch Kohlenstoff reduziert („Röstreduktions- 
verfahren” = 2 + 4): 


MeO + C = Me + CO 103) 


Für einige Metalloxide ist Wasserstoff das geeignetste 
Reduktionsmittel: So etwa bei Titan. Mit Kohlenstoff 
bildet sich aus dem Titandioxid (als farbloses Mineral 
Rutil) TiO; beim Erhitzen nicht Titanmetall, sondern sehr 
beständiges, äußerst hartes Titancarbid, TiC. Mit Wasser- 
stoff gelingt dagegen die Reduktion: 


To+2%-250+Ti 6) 


Die meisten Hüttenverfahren zur Metalldarstellung ent- 
sprechen dem Typ: Metallverbindung + Reduktions- 
mittel — Metall + gasförmiges Oxidationsprodukt. 
Dadurch wird die Trennung vereinfacht. 

Auch das technisch und mengenmäßig wichtigste Metall, 
das Eisen, wird aus vorgerösteten Eisenerzen mit Kohle 
reduziert. Im Hochofen läuft dabei eine große Reihe 
interessanter chemischer Reaktionen ab, die entsprechend 
ihrem Reaktionsort in der Abb. 4 skizziert sind. 

Der Hochofen wird mit Eisenerz, dem für die Reduktion 
nötigen Koks (C) und Zuschlägen wie z. B. Kalk (CaCO;) 
beschickt. Der Kalk soll saure Fremdbestandteile wie 
Quarz (SiO,) in leichte schmelzbare Form (Schlacke) 
überführen. Da die Temperatur im Hochofen nach unten 
zum „Rast” hin zunimmt und die Komponenten sich 
beim Erhitzen ausdehnen, muß der obere Teil (Schacht) 
etwas kegelförmig sein. 


Gichtgas 


Fe>0;+ 3C =2 Fe +3CO 
i 2C0=CO,+C 


Schacht 


Fe,O3 +3CO 
=2Fe+3CO 


Schlacke 
Abb. 4: Der Hochofenprozeß zur Eisengewinnung. 
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Die Reduktion des Eisenerzes erfolgt in verschiedenen 
Stufen. Zunächst verbrennt Koks zu CO und CO;: 


C+1h%= CO + 110 KJ (6) 
CH [0)) = CO, + 282 KJ (N 


In Gegenwart von Kohlenstoff setzen sich je nach 
Temperatur CO und CO; ins Gleichgewicht (sog. „Bou- 
douard-Gleichgewicht”); 


1I2KJI+CH+C>2CO, (8) 


so daß bei niedrigen Temperaturen mehr CO; vorliegt, 
bei hohen Temperaturen der energieverbrauchende 
Prozeß, Gl. (8), zu mehr CO führt. Abb. 5 zeigt die Gleich- 
gewichtszusammensetzung zwischen beiden Gasen über 
festem Kohlenstoff als Funktion der Temperatur. 

Im unteren Hochofenteil herrschen Temperaturen um 
1600 ° C; es entsteht nach (8) also nur CO, welches rasch 
Eisenoxid reduziert: 


F&,0; + 3 CO = 2 Fe + 3 CO, + 26 KJ 9) 


In der darüberliegenden Koksschicht wird aus dem CO, 
nach (8) gleich wieder CO, das erneut als Reduktions- 
mittel wirkt. Auf mittlerer Schachthöhe bei etwa 700° 
zerfällt nach Abb. 5 aber CO schon wieder unter Bildung 
von feinstverteiltem Kohlenstoff, der ebenfalls als Re- 
duktionsmittel wirkt: 


40KJI + F90; +3C=2Fe+3CoO (10) 


Die für diesen Prozeß erforderliche Energie kann man 
aus den Gleichungen (8) und (9) errechnen. 

Übrigens löst sich in dieser mittelheißen Zone auch 
Kohlenstoff im Eisen, wodurch der Schmelzpunkt des 


BU SEBmE 5 
— Anteil CO Y —— 


——- Anteil CO2%) — 
BmE 8 8.8 


Abb. 5: Prozentanteile CO und CO, im Boudouard-Gleichgewicht 
(Gesamtdruck 1 bar = 1,02 at). 


reinen Eisens (1540°C) beträchtlich gesenkt wird (auf 
unter 1200° C). Roheisen mit bis zu 5% Kohlenstoff kann 
nur gegossen (Gußeisen), nicht geschmiedet und ge- 
schweißt werden. Zur Herstellung von Stahl muß der 
C-Gehalt unter 1,7% gesenkt werden. Das geschieht durch 
Einblasen von Luft in flüssiges Eisen. 

Für eine Reihe von Metallen - wie auch schon in 
vorangegangenen Kapiteln erwähnt - ist Strom das gün- 
stigste technische Reduktionsmittel. Besonders gilt das 
für Aluminium. Da Aluminiumoxid, AlO;, für die 
Schmelzflußelektrolyse viel zu hoch schmilzt (Schmelz- 
punkt: 2050°C), Aluminiumchlorid aber keine Ionen- 
verbindung ist (s. Kap. 2), arbeitet man mit einem Ge- 
misch aus 4 Teilen Na; AlF; (Natriumhexafluoroalumi- 
nat = „Kryolith”) und 1 Teil Al,O;, welches schon 
unterhalb 1000 °C schmilzt. Das gemäß (11) 


2 Alt3 + 6er =2Al 
3 0 3/2 0, + 6e7 () 


1670 KJ + AlhO3 2Al+ [0)) 


gebildete Aluminium sammelt sich unter der Schmelze. 
Die unter großer Hitzeentwicklung freiwillig verlaufende 
Rückreaktion von Al mit O, wird so verhindert. Die 
Anodenkohle verbrennt übrigens mit dem nach (II) ge- 
bildeten Sauerstoff zu CO und CO;. 

Zur Reinigung eines Stoffes kann man prinzipiell aus 
einem Gemisch den reinen Stoff abtrennen (über physi- 
kalische oder chemische Prozesse) oder Verunreini- 
gungen abtransportieren, z. B. durch Zonenschmelzen 
(dl, S. 109). Das Aluminium kann man schmelzelektro- 
lytisch reinigen (s. u. den analogen Prozeß in wäßriger 
Lösung beim Kupfer) oder chemisch. Hierzu wird bei 
über 1000°C Al mit AlC1;-Dampf zu der nur bei hohen 
Temperaturen existenzfähigen Verbindung AlCl umge- 
setzt, die beim Abkühlen wieder (in reines!) Al und 
AICI; zerfällt: F 


1200° 
2 Al + AICı; mw 


d.h. seine Stellung in der Spannungsreihe, für die tech- 
nische Gewinnung und Reinigung. So werden aus den 
Rückständen des Sulfidröstens (Gl. 3/4) von Eisenkies 
(FeS,), der noch geringe Kupfermengen enthält, mit 
Säure Cu*?-haltige Lösungen hergestellt und aus diesen 
mit Eisenschrott Cu-Metall abgeschieden 


Cu*?2 + Fe = Cu + Fe*? (Zementieren) (13) 


Rohkupfer wird dann in einer Elektrolyseapparatur als 
Anode geschaltet. 


Anode: 
Kathode: 


Cu (roh) —> Cut? + 2e” 
2e” + Cut? —Cu (rein) (14) 


Cu (roh) —>Cu (rein) (Raffination) 


Da die Auflösespannung und die Abscheidungsspannung 
in einer Lösung von Cu**-Ionen gleichmäßiger Kon- 
zentration gleich groß sind, braucht die angelegte Span- 
nung nur den inneren Widerstand der Lösung zu über- 
winden. Die Raffination von Kupfer (Gl. 14) wird deshalb 
bei wenigen Zehntel Volt Spannung, für hohen Umsatz 
indes bei 100-200 Ampere/m? Stromdichte, durchgeführt. 
Bei dieser geringen Spannung gehen zwar unedlere Bei- 
mengungen als Cu auch in Lösung, werden aber nicht 
wieder abgeschieden. Edlere Metalle als Cu (Ag, Au, 
Platinmetalle) gehen dagegen nicht in Lösung, sie fallen 
als Staub von der Anode ab („Anodenschlamm”). Es 
erfolgt bei der Kupferraffination also eine Separation der 
Metalle über ihre Stellung in der Spannungsreihe. 


Was sind typische Metalleigenschaften? 


Die Darstellung praktisch aller Metalle durch Reduktions- 

verfahren deutet auf eine wichtige chemische Eigenschaft 

der Metalle: Sie bilden Kationen, sie treten in positiven 
ationsstufen auf. 
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Tabelle 1: Schmelzpunkte, Siedepunkte, Dichten und Strukturen der Metalle ohne künstliche Actimiden (Actinoide) 


Element Symbol 07, Schmp. Sdp. Dichte Kristallstruktur* 
(°C) (CO) (g/cm?) 
Actinium Ac 89 1050 3300 10,0 = 
Aluminium Al 13 660 2270 2,70 kf. 
Barium Ba 56 726 1696 3,65 kır. 
Beryllium Be 4 1285 2970 1,85 h.d. 
Blei Pb 82 327 1750 11,34 Kf. 
Cadmium Cd 48 321 767 8,64 h.d. | 
Cäsium Cs 55 29 670 1,87 kır. | 
Calcium Ca 20 845 1420 1,54 h.d.,kı. | 
Cer Ce 58 795 3252 6,66 h.d. 
Chrom Cr 24 1890 2300 7,19 kır. 
Dysprosium Dy 66 1407 2335 8,54 h.d. 
Eisen Fe 26 1539 2735 7,86 kr.,kf. | 
Erbium Er 68 1490 2510 9,05 h.d. | 
Europium Eu 63 827 1602 5,26 h.d. | 
Gadolinium Gd 64 1312 3230 7,90 h.d. 
Gallium Ga 31 29 2070 5,9 spez. 
Gold Au 79 1063 2700 19,32 Kf. 
Hafnium Hf 72 2222 5127 13,30 h.d.,kı. 
Holmium Ho 67 1460 2570 8,80 h.d. 
- Indium In 49 156 2075 73 spez. 
Iridium Ir 77 2454 4530 22,42 Kf. 
Kalium 4 19 64 760 0,86 kr. 
Kobalt Co 27 1492 3100 8,83 K£. 
Kupfer Cu 29 1083 2350 8,92 Kf. 
E La 57 920 3464 6,17 h.d. 
Li 3 178 1336 0,53 k.r.,h.d. 
71 1652 3315 9,82 h.d. 
12 650 1105 1,74 h.d. 
e i 2030 7,20 spez., K.f., Kır. 
—4800 10,2 kr. 
880 kr. 


Element 


Osmium 
Palladium 
Platin 
Polonium 
Praseodym 
Protactinium 
Quecksilber 
Radium 
Rhenium 
Rhodium 
Rubidium 
Ruthenium 
Samarium 
Scandium 
Silber 
Strontium 
Tantal 
Terbium 
Thallium 
Thorium 
Titan 

Uran 
Vanadin 
Wolfram 
Ytterbium 
Yttrium 
Zink 
Zirkon 


Zn 
Sn 
Zr 


h.d. oder k.f. 
kf. 

Kf£.,h.d., kır. 
kır. 

h.d. 

h.d., Kır. 


je Die Bezeichnungen der Kristallstruktur en ER = hexagonal dichteste Packung; k.f. = kubisch-flächenzentriert; k.r. = kubisch- 
raumzentriert; spez. = spezielle, Element typische Atomanordnung. Sind mehrere Gittertypen angegeben, so ist die 


3 ‚ die rechts folgenden für zunehmend höhere Temperaturen gültig (s. auch 


Abb. 6: Die hexagonal-dichteste Kugelpackung. Oberhalb und 
unterhalb einer dichten Schicht liegen Kugeln in den gleichen 
Vertiefungen. Die Schichtfolge ist also ABABA ... Die 
Umgebung jeder Kugel bilden 12 identische Nachbarn. 


Abb. 8: Die kubisch-raumzentrierte Kugelpackung. Die Anordnung entspricht der CsCl-Struktur (Kap. 1) mit gleichen Atomen. 
Die Zahl nächster Nachbarn ist 8. 


Die Leitfähigkeit 


Bekanntlich leiten Metalle den elektrischen Strom. 
Ein Maß dafür ist die Stromstärke, die in dem Leiter 
bei einer vorgegebenen Spannung gemessen wird. Ver- 
gleicht man also Metalldrähte gleicher Dicke und Länge, 
kann man durch Strom/Spannungsmessungen leicht die 
Widerstände R bestimmen (R = UA) und damit die 
Leitfähigkeit vergleichen. Tabelle 2 gibt die Widerstände 
wichtiger Gebrauchsmetalle an. Sie sind im Vergleich 
zu Nichtmetallen wie z. B. Schwefel um weit mehr 


gut den Strom leitenden Metalle sein. Dagegen hat man 
eigentlich kein Gefühl, wie relativ dazu die Leitfähigkeit 
anderer Metalle ist. Hier kann aber eine Beobachtung 
aus dem täglichen Leben helfen. 

Metalle leiten nicht nur den elektrischen Strom, sondern 
auch die Wärme; und auch diese weit besser als Isola- 
toren. Besonders gut leiten Kupfer und Silber die Wärme; 
man kann daran silberne von nur versilberten Löffeln 
beim Umrühren heißer Getränke unterscheiden. Ver- 
folgt man mit je einem Thermoelement die Zeit, die 


zur Aufheizung um 10° je eines gleichgroßen Kupfer- 
und eines Eisenblocks durch gleichwarmes Wasser be- 
nötigt wird, kann man die Wärmeleitfähigkeit quantitativ 
erfassen. 

Ähnlich wie die elektrische Leitfähigkeit von Cu etwa 
fünfmal so groß ist wie die von Fe (Tab. 2), findet man 
etwa ein 5:1-Verhältnis bei der Wärmeleitfähigkeit. 
Offenbar beruhen also beide Vorgänge auf dem gleichen 
Mechanismus. Besonders bei Elektrolysevorgängen 
wird deutlich, daß elektrischer Strom in Metallen auf 
dem Transport von Elektronen beruht. Warum ist dann 
der elektrische Strom beim Anlegen einer Spannung 
in großer Entfernung ohne Zeitverzögerung nachweisbar, 
während selbst Silber oder Kupfer Wärme doch erst 
in Sekunden bis Minutenzeiträumen über eine be- 
stimmte Entfernung leiten? Bei der Fortleitung eines 
elektrischen Signals handelt es sich um die Ausbreitung 
des elektrischen Feldes längs des metallischen Leiters. 
Sie erfolgt mit Lichtgeschwindigkeit. Die Elektronen 
selbst beginnen ihre Bewegung also fast gleichzeitig, 
sind aber individuell so langsam (mm/s), wie das aus 
dem Wärmeleitexperiment anschaulich wird. Die Leit- 
fähigkeit muß also mit der Zahl und der Beweglichkeit 
der Elektronen zusammenhängen. 

Bei genügend starken Strömen wird deutlich, daß sich 
die Elektronen nicht völlig „frei” in Metallen bewegen. 
Je heftiger sich durch Temperaturerhöhung die Atom- 
rümpfe selbst bewegen, desto größer wird die Reibung 
der Elektronen. Der Widerstand wächst, dadurch heizt 
sich das Metall auf usw., bis es schließlich schmilzt, 
verdampft oder aber - an Luft - zu Metalloxid ver- 
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‚Abb. 10:Schematische Darstellungder Temperatur-Abhängigkeit 
des spezifischen Widerstands. 
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brennt. Es ist ein Kennzeichen echter Metalle, daß ihre 
Leitfähigkeit mit zunehmender Temperatur abnimmt, 
mit abnehmender Temperatur zunimmt. In manchen 
Fällen wird bei sehr tiefen Temperaturen (meist erst 
unterhalb ca. 10 K) der Leitungswiderstand sogar un- 
endlich klein (Supraleitfähigkeit). 

Anders verhält sich dagegen ein Plättchen Silicium oder 
Germanium. Hier nimmt die Leitfähigkeit beim Erhitzen 
rasch zu. Obwohl beide ganz metallisch aussehen, kann 
es sich nicht um echte Metalle handeln. 


Energiebänder für Elektronen 


Gute elektrische Leitfähigkeit, die mit zunehmender 
Temperatur abnimmt, ist also charakteristisch für echte 
Metalle, während sich einige metallähnliche Stoffe um- 
gekehrt verhalten; ihre Leitfähigkeit steigt mit zuneh- 
mender Temperatur. Die Grundlage zum Verständnis 
für dieses wichtige Phänomen haben wir bereits im 
letzten Kapitel gelegt. 

In bestimmten Kohlenstoffverbindungen, den konjugier- 
ten Polyenen, konnte man durch Messung der Photoelek- 
tronenspektren eine Auffächerung der Energien nach- 
weisen, und zwar der Energien für Elektronen in 
r-Orbitalen. Noch viel stärker ausgeprägt ist diese Wech- 
selwirkung zwischen den senkrecht zur Molekülebene 
stehenden p-Orbitalen der einzelnen Kohlenstoffatome, 
wenn man nicht nur eindimensional ungesättigte Ver- 
bindungen betrachtet, sondern zweidimensional unge- 
sättigte. Aus drei Äthyleneinheiten setzt sich das Benzol 
zusammen, aus zwei Benzol-Einheiten das Naphthalin, 
aus dreien das Anthracen oder Phenanthren usw. Lauter 
Benzolringe in einer Ebene aneinanderkondensiert, 
lassen das Strukturbild des Graphits entstehen (Abb. 1]). 
In diesem sind die r-Elektronenenergien unendlich 
vieler Kohlenstoffatome zu einem Band von unendlich 
dichten Energiezuständen geworden. 

Zu jedem rx-Orbital im Äthylen, Benzol, Naphthalin 
usw. gehört aber auch ein Orbital, ein Elektronenauf- 
enthaltsraum, der antibindend ist. Er enthält keine Elek- 
tronen. Aber auch hier können wir uns vorstellen, daß 
die möglichen Energiezustände solcher unbesetzter 
Orbitale ebenfalls auffächern. Sobald man Elektronen 
durch Zuführung von Energie anregt, energetisch also 
in den Bereich dieser weiteren Aufenthaltsräume anhebt, 
kann man feststellen: Je größer das aromatische n-System 
wird, desto tiefer ist es gefärbt, desto geringer ist also 
die Energie zwischen dem obersten besetzten Niveau 
und dem untersten unbesetzten. So ist Teer bereits 
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Abb. 11: Die Auffächerung der n-Elektronenenergien von Äthylen, Benzol usw. bis zum Graphit, wo sich besetzte und unbesetzte 


Zustände berühren. 


schwarz wie Graphit, obwohl es kein reiner Kohlenstoff 
ist. Vielmehr enthält Teer viele hochkondensierte aro- 
matische Verbindungen, die gleichsam einen Ausschnitt 
aus dem unendlich-zweidimensionalen Gerüst des 
Graphits darstellen. Im Graphit schließlich berühren sich 
die mit Elektronen besetzten und die unbesetzten Zu- 
stände. Es bedarf keiner Energiezufuhr mehr, um ein 
Elektron aus einem doppelt mit Elektronen gefüllten 
„Molekülorbital” (es ist über die ganze Ebene des 
Graphits delokalisiert) in ein noch leeres, gleichfalls 
delokalisiertes Orbital zu bringen. Es stehen bei jeder 
Temperatur Aufenthaltsräume zur Verfügung, in denen 
sich die Elektronen frei bewegen können bzw. im Felde 
einer angelegten Spannung wandern können. Graphit ist 
zum Leiter für elektrischen Strom geworden. Überein- 
stimmend damit zeigt Graphit in kristalliner Form einen 
metallischen Glanz. 

Die Eigenschaft der Leitfähigkeit scheint danach also an 
das Vorhandensein einer besonderen Bindungssituation 
geknüpft zu sein. Es müssen je Atom zusätzliche Elek- 


tronen vorhanden sein (wie das eine n-Elektron je 
C-Atom im Graphit), deren Energien durch die Wech- 
selwirkung zwischen zahlreichen Nachbarn immer 
weiter auffächern. Daß es tatsächlich auf diese besondere 
Wechselwirkung zwischen Elektronen ankommt, die 
nicht unbedingt für den Zusammenhalt zwischen genau 
zwei Atomen gebraucht werden, ist sofort klar, wenn 
man Graphit mit Diamant vergleicht. Diamant ist doch 
auch reiner Kohlenstoff, hat je Atom also die genau 
gleiche Valenzelektronenzahl (4), nur die Verknüpfung 
der Atome ist eine andere. Im Diamanten hat jedes 
C-Atom vier o-Bindungen zu vier gleichartigen Nach- 
barn ausgebildet, d. h. alle Valenzelektronen sind in 
(sehr festen!) o-Bindungen lokalisiert (Kap. 11, Abb. 12). 
Auch andere Stoffe können in verschiedenen Modi- 
fikationen auftreten (vgl. Phosphor, Kap. 11), und auch 
hier können sich unterschiedliche Leitfähigkeiten für den 
elektrischen Strom ergeben. 

Ein Beispiel ist das Element Zinn: Es ist bei Normal- 
temperatur ein Metall (Lötzinn!), allerdings mit einem 
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Abb. 12: Modifikationen des Elements Zinn. Graues «-Zinn hat die gleiche Struktur wie Diamant (Abstand Sn-Sn 2,81 Ä, 
Dichte 5,6 g/cm}, Leitfähigkeit bei 300 K = 1060 "1 m), Weißes B-Zinn hat unterschiedliche Sn-Sn-Abstände (4 x 3,02 Ä,2x 3,18 Ä 
Dichte 7,3 g/cm?, Leitfähigkeit bei 300 K = 107’ Q "I m)), 


ziemlich wenig symmetrischen Gitter. Unterhalb 13°C 
ist es theoretisch nicht mehr stabil und möchte in eine 
andere Kristallform übergehen. Der Übergang von 
weißem ß-Zinn in graues «-Zinn ist aber sehr langsam 
und kann nur an allerreinstem Zinn beobachtet werden. 
Da das graue, halbmetallische «-Zinn einen ganz anderen 
Aufbau und eine wesentlich geringere Dichte hat, ver- 
ER Ammwsailins unter Zerfall des ursprünglichen 

andes in ein graues Pulver. Diese Erschei- 


nenenergien untersuchen. Beim Natriumatom ist die 
Energie seines einen s-Elektrons genau und scharf defi- 
niert - das zeigt das Spektrum der Na-Flammenfarbe. 
In der Na-Elementarzelle würden bereits mehrere 
Energieniveaus auftreten, da sich die 3s-Orbitale der 
einzelnen Atome ja überlappen und damit nur noch 
Aufenthaltsräume der Elektronen im Gesamtsystem 
definiert werden können. Aber im Natriummetall haben 


auch die äußeren Atome dieses Würfels wieder Nach- 
barn, und diese wiederum. Und so wird aus dem scharfen 
3s-Niveau ein Band von Energiezuständen. n-Alkaliatome 
bilden so ein dichtes Band von n-Zuständen. Da je 
zwei Elektronen einen Aufenthaltsraum besetzen 
können, ist das Band nur bis zur Hälfte gefüllt. 

Aber es bedarf keiner zusätzlichen Energie, um Elek- 
tronen in einen zuvor unbesetzten Aufenthaltsraum zu 
bringen, da in einem sichtbar großen Metallstück die 
Zahl der Atome schon so groß ist, daß man sagen kann: 
die Energiezustände liegen unendlich dicht. 

Wenn nun bei Alkalimetallen mit einem Valenzelektron 
pro Atom das Band gerade zur Hälfte gefüllt ist, müßte 
es bei Erdalkalimetallen gerade aufgefüllt sein, denn 
ihre Atome besitzen je zwei Valenzelektronen. Das hieße 
aber: Erdalkalimetalle wären Nichtleiter. Denn in einem 
vollständig aufgefüllten Band kann sich kein Elektron 
mehr frei bewegen. Nun sind die Erdalkalimetalle 
natürlich noch leitend. Das in Abb. 13 gezeichnete Band 
kann also die Verhältnisse für Magnesium noch nicht 
voll beschreiben. Außer den s-Atomorbitalen fächern 
aber bei genügender Annäherung auch die p-Orbitale 
in ein solches Band auf. Abb. 14 zeigt diesen Fächer 
für verschiedene Orbitale als Funktion des Atom-Atom- 
Abstandes. Die Orbitale werden um so eher bei abneh- 
mendem Atomabstand aufzufächern beginnen, je weiter 
sie in den Raum hinausragen. So überlappen die 
3p- und 3s-Orbitale beim Magnesium, während die inne- 
ren Schalen (2p, 2s, 1s) noch keine besondere Verbrei- 
terung beim Gleichgewichtsabstand der Mg-Atome im 
Metall zeigen. Die darin befindlichen Elektronen sind 
also ähnlich lokalisiert wie im freien Mg-Atom. 
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Abb. 14: Die Bildung von Energiebändern, ausgehend von 
scharfen Energiezuständen. Die gestrichelte Linie zeigt den 
Abstand der Atome im Metall. 


Erweitert man also das Band aus Abb. 13 durch das 
sogar noch überlappende p-Band, so finden die Valenz- 
elektronen auch des Magnesiums darin Platz und es 
sind immer noch freie Zustände vorhanden. Auch die 
Elemente der 3. Hauptgruppe bringen ihre Valenz- 
elektronen alle in diesem teilweise aufgefüllten Band 
unter, sind also Metalle. Nur beim Bor ist der Abstand 
B-B noch zu groß, als daß es zu einer effektiven Auf- 
fächerung und Ausbildung von Metallcharakter kommen 
könnte (Abb. 15). 


Mg Al 
Abb. 15: Die Auffüllung der überlappenden s- und p-Bänder 
bei Magnesium und Aluminium un Zustandsdichte und 
damit die Elektronenzahl bezogen auf eine bestimmte Energie 
ist nicht gleich, sie hat vielmehr etwa im energetischen Schwer- 
punkt der einzelnen Bänder ein Maximum). 


Damit ist klar geworden, weshalb Metalle bevorzugt in 
der linken Hälfte des Periodensystems auftreten, und 
warum der metallische Charakter in einer Gruppe mit 
zunehmender Ordnungszahl des Elements zunimmt: 
Links im Periodensystem stehen nämlich Elemente mit 
verhältnismäßig wenigen Elektronen - auch die Über- 
gangselemente haben in den s- und p-Orbitalen nur je 
zwei Elektronen ähnlich den Erdalkalimetallen. Und 
wenige Elektronen können die Energiebänder nur zum 
Teil auffüllen. An ein Band voller Valenzelektronen 
(Valenzband) schließt sich direkt ein leeres Band, das 
Leitungsband, an. 

Je schwerer ein Atom wird, je höher seine Ordnungszahl, 
desto ausgedehnter im Raum sind seine Valenzorbitale. 
Die Überlappung dieser Orbitale und die damit verbun- 
dene Ausbildung von Bändern ist also bei schweren, 
großen Atomen eher gegeben. In der 4. Hauptgruppe 
ist Blei ein echtes Metall und Kohlenstoff (Diamant) 
der Prototyp des Nichtmetalls. Auch in den Gruppen 
mitüberwiegendem Nichtmetallcharakter (V.-VII. Gruppe) 
haben die schwersten Elemente Wismut und Tellur 
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metallischen bzw. halbmetallischen Charakter. Auch das 
Jod ist bereits ein Element mit leicht metallischem 
Glanz. Es muß also noch untersucht werden, unter 
welchen Bedingungen der echte Metallcharakter ver- 
schwindet, aber ein metall-ähnlicher übrigbleibt. 

Da der Übergang vom Nichtmetall zum Metall in der 
IV. Gruppe vom € über Si, Ge, Sn zum Pb besonders 
drastisch auftritt, betrachten wir diese Gruppe. 


Elektronen in Halbleitern 


Das Gitter des Diamanten mit der Koordinationszahl 4 
für das einzelne Atom ist auch typisch für die schweren 
Elemente der Gruppe Silicium, Germanium und für 
das graue «-Zinn. Auch hier wird die Energie der in 
4 Bindungen festgelegten Elektronen von den Elektro- 
nenpaaren aus Nachbarbindungen beeinflußt, d. h.,auch 
hier spalten die zunächst definierten Energiezustände 
der einzelnen Atome auf und bilden schmale Bänder. 
Der dominierende Effekt ist aber die kovalente Bindung. 
Vergleicht man daher die Energieniveaus einer isolierten 
Verbindung des Siliciums wie etwa in Abb. 16 mit denen 
eines Siliciumkristalls, so wird aus den o-Bindungen der 
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Abb. 16: Bildung von o- und o*-Orbitalen in einer Silicium- 
verbindung (es sind nur die Energieniveaus der Si-Si-Bindungen 
eingezeichnet) durch kovalente Wechselwirkungen zwischen 
den Atomen und Übergang zum Valenzband bzw. Leitungs- 
band von kristallinem Silicium. 
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ersteren durch weitere Wechselwirkungen ein Band von 
o-Bindungselektronen, ein Valenzband (V), welches natür- 
lich ganz mit Elektronen gefüllt ist. Deutlich darüber 
liegen die o*-Antibindungen; aus diesen wird ein weiteres 
Band, das Leitungsband (L). Doch sind im Siliciumkristall 
bei niedrigen Temperaturen hier keine Elektronen an- 
zutreffen. Denn alle Valenzelektronen haben ja im 
Valenzband Platz. 

Der Abstand zwischen den beiden Bändern (V, L) im 
Silicium trennt die Elektronen im V-Band von der 
Möglichkeit zu freier Beweglichkeit, also vom metalli- 
schen Charakter. Je näher sich die Atome zur Ausbildung 
von o-Bindungen kommen, desto fester sind diese. 
Kleiner Atomabstand entspricht also großem Band- 
abstand. Diamant hat die größte Energielücke in dieser 
Gruppe, beim «-Zinn mit fast doppelt so langen Sn-Sn- 
Abständen ist der Bandabstand fast Null geworden. 


Abstand C-C S-Si Ge-G Sn-Sn 
(pm) 155 234 260 281 
Schmp. -3800 1785 1210 505 


Abb. 17: Zusammenhang zwischen kovalentem Bindungs- 
abstand und der Energielücke zwischen Valenz- und Leit- 
fähigkeitsband. (Die ebenfalls angegebenen Schmelzpunkte 
können auch als Anhaltspunkt für die Bindungsstärke dienen.) 


Die Verhältnisse sollten eigentlich unverändert bleiben, 
wenn die Zahl der Bindungen und die Zahl der Elek- 
tronen konstant gehalten wird. Man kann dies erreichen, 
indem man statt der Elemente der IV-Gruppe mit 
Diamantstruktur Verbindungen mit diamantähnlicher 
Struktur untersucht. Im Zinksulfid finden sich die 
Atome des Diamantgitters abwechselnd ausgetauscht 
gegen Zink- und Schwefelatome (bzw. -ionen). Man 
nennt diesen Strukturtyp den Zinkblende-Typ. Anstelle 
von zwei C-Atomen mit 2 x 4 Valenzelektronen liefert 
hier Zink 2 und Schwefel 6 Valenzelektronen. Zink- 
blende ist also isoelektronisch mit Diamant. 


Abb. 18: Vergleich von Zinkblende- und Diamantstruktur. 


Nach unseren oben gemachten Erfahrungen sollte der 
Metallcharakter bei einem solchen binären System 
um so ausgeprägter sein, je größer die beteiligten Atome 
sind. Außerdem läßt sich erwarten, daß zunehmend 
ionische Strukturen vom Zinkblendetyp weniger „Me- 
tallcharakter” haben sollten. In Tabelle 3 sind eine 
Vielzahl von Verbindungen AB vom Zinkblendetyp 
angegeben, wobei die Atome A und B zusammen immer 
8 Valenzelektronen haben. Mit AZ ist die Energielücke 
zwischen dem Valenz- und dem Leitungsband bezeich- 
net. Diese Energielücke und die Farbe der Verbindung 
stehen im direkten Zusammenhang. 


Tabelle 3: Bandabstand AE und Farbe von Halbleitern mit 
Zinkblendestruktur (AE im Elektronenvolt, eV; 1 eV pro 
Teilchen entspricht 96,5 kJ/Mol) 


Verbindung Typ Farbe AE 
AgcCl #7 weiß 4,15 
AgBr 1+7 weißlich 3,50 
CuBr 1+7 weiß 3,14 
CuJ 1+7 weiß 3,10 
AgJ 157 gelb 2,12. 
ZnS 2+6 weiß 3,40 
ZnSe 2:46. gelb 2,19 
CdS 2+6 or.gelb 2,42 
ZnTe 2+6 orange 2:13 
CdSe 2+6 schwarzrot 1,85 
CdTe 2+6 metallisch 1,48 
GaN 3+5 weiß 3,30 
AIP 345 2 weiß 3,02 
GaP 3+5 orange 2,24 
AlAs 3+5 orange 2,17 
AISb 3+5 dunkel 1.73 
InP 3+5 metall. 1,43 
GaAs 3+5 metall. 1,40 
GaSb 3+5 metall. 0,70 
InAs 3+5 metall. 0,35 
InSb 3+5 metall. 0,18 


Man käme wohl kaum auf den Gedanken, in einem weißen 
Salz wie Silberchlorid, AgCl, oder Kupferjodid, CuJ, 
einen Halbleiter zu vermuten, gäbe es nicht diesen steti- 
gen Übergang einer isoelektronischen Reihe von Ver- 
bindungen, deren Partner insgesamt 8 Valenzelektronen 
besitzen. In der Kombination 1 + 7 findet man die 
salzartigsten Verbindungen, deren geringe Wasserlöslich- 
keit im Vergleich etwa zu Natriumchlorid etwas von den 
kovalenten Bindungsanteilen verrät. In der Kombination 
2 + 6 treten schon metallisch aussehende Verbindungen 
wie Cadmiumtellurid, CdTe, auf. Die Kombination3 +5, 
die am nächsten der IV. Hauptgruppe mit Elementhalb- 
leitern wie Si, Ge steht, stellt also die letzte Stufe im 
Übergang zu rein kovalenten Strukturen dar. 

Halbleiter stehen damit zwischen Metallen und Ionen- 
kristallen auf der einen, sowie kovalenten Gittern auf 
der anderen Seite. Abb. 19 schematisiert diese Zusam- 
menhänge. Der Bandabstand zwischen Valenzband und 
Leitungsband bestimmt das Leitungsverhalten. Berühren 
sich die Bänder, liegen Metalle vor. Ist die Lücke 
AE so klein, daß sie thermisch oder durch geringe 
Lichtenergie überwunden werden kann, spricht man von 
einem typischen Halbleiter. Ist AE größer als die größte 
Energie sichtbaren Lichts (ca. 3 eV, entspr. ca. 400 nm 
= 4:10°7 m), so erscheint der Halbleiter weiß und ist 
optisch nicht mehr von einem Isolator zu unterscheiden, 
also einem System mit so großem Bandabstand, daß 
praktisch unter keinen Bedingungen nennenswerte 
Elektronenzahlen in das L-Band gelangen können. Es 
überrascht daher nicht, daß Isolatoren entweder farblose 
Materialien sind (z. B. Keramik, natürlich auch mit 
eingelagerten Farbpigmenten) oder aber molekulare 
Strukturen wie Gummi und Kunststoffe, in denen es 
keine solchen kollektiven Eigenschaften der Elektronen 
wie Leitfähigkeit gibt. In Molekülstrukturen sind die 
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‚Abb. 18: Zusammenhänge zwischen Metallen, Halbleitern und 
Isolatoren. 
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Elektronen durch die „Ränder” der Moleküle in ihren 
lokalen Bereichen eingeschlossen. 

Die Tatsache, daß die Lücke zwischen V- und L-Band 
durch Licht überbrückt werden kann, macht man sich 
bei den „Photoleitern” zunutze. Licht der Energie >AZ 
vermag Elektronen in das L-Band anzuheben, wo sie 
je nach der Lebensdauer dieses angeregten Zustands 
zur Leitfähigkeit beitragen. Bestrahlt man einen Halb- 
leiter mit einem konstanten Lichtstrom, wird auch eine 
stationäre Ladungsträgerkonzentration. (negative Elek- 
tronen in L und die entsprechenden positiven Löcher 
in V) vorhanden sein. Die Leitfähigkeit eines beleuch- 
teten Halbleiters läßt sich also auch zur Lichtmessung 
heranziehen. Abb. 20 zeigt das Prinzip eines Belichtungs- 
messers, wie er in vielen Fotoapparaten eingebaut ist. 


in Mengen von Tausendstel Prozenten und weniger, 
wird dieses Element statistisch im Kristallgitter des Si 
mit eingebaut. Arsen hat 5 Valenzelektronen, Silicium 
nur 4. Ein paar Tausend Gitterplätze voneinander ent- 
fernt, finden sich also Stellen mit einem überschüssigen 
Elektron. Die Energie dieser zunächst einmal am Arsen 
isoliert gedachten Extraelektronen, die keine Bindung 
zu einem Nachbarn mehr eingehen können (wie jeweils 
vier Elektronen in einer Verbindung vom Diamanttyp), 
ist daher größer als die der Elektronen im Valenzband. 
Sie liegen so nahe am Leitungsband, daß sie praktisch 
unabhängig von der Temperatur in dieses übertreten 
können. Bei einem solchen Dotierungshalbleiter ist die 
Leitfähigkeit über weite Temperaturbereiche nahezu 
konstant. Hat das Dotierungselement (wie As) mehr 
Elektronen als das Grundelement (Si), wird die Leit- 
fähigkeit ausschließlich durch Elektronen besorgt (nega- 
tive Elektronen: n-Leitung). Hat das Dotierungselement 
(wie zB. Al, Ga usw.) weniger Elektronen, bildet es 
einen Akzeptor für Elektronen aus dem Valenzband. 
Dadurch entsteht im V-Band eine Elektronenlücke, so- 
zusagen ein positives Loch. In dieses können aus Nach- 
barbindungen Elektronen „springen”, insgesamt kann so 
die Elektronenlücke durch den Kristall wandern (Leitung 
durch positive Löcher: P-Leitung). 
Durch die unterschiedliche Energie der Bänder, in 
denen in dotierten Halbleitern der Ladungstransport 
erfolgt, kann man Gleichrichter, Verstärker und immer 
aufwendigere, elektronische Funktionen realisieren, die 
Voraussetzung für die Entwicklung miniaturisierter 
Schaltungen sind. 
Man hat die Kulturepochen der Menschheit bislang nach 
den vorzugsweise genutzten Werkstoffen bezeichnet 
(Steinzeit, Bronzezeit). So ist es gewiß nicht übertrieben 
zu sagen, auf die Eisen- und Stahlzeit folgt nun, in der 
des 20. Jahrhunderts, die Halbleiterzeit. 
genau besonderen, kollektiven elek- 
reichen chemi- 


Farben und wie sie entstehen 


Die meisten Eigenschaften der Materie hängen davon ab, wie stark die Wechselwirkung 
der Atome untereinander ist, aus denen die Materie aufgebaut ist. Im letzten Kapitel 
haben wir erfahren, daß beispielsweise die elektrische Leitfähigkeit von Zinn sehr 
unterschiedlich sein kann, je nachdem ob man eine dichte oder eine weniger dichte 
Modifikation betrachtet. Nirgendwo allerdings macht sich unterschiedliche Wechsel- 
wirkung der atomaren Bausteine deutlicher bemerkbar als bei einer Eigenschaft, die 
man „sehen” kann: der Farbe. Die Farbigkeit eines Systems deutet fast immer auf 
das Zusammenwirken vieler Atome im Kollektiv; ändert sich die Wechselwirkung 
der Atome untereinander, so ändert sich auch die Farbe. Insofern besteht ein direkter 
kausaler Zusammenhang zwischen Konstitution und Farbe, den wir in diesem Kapitel 
erarbeiten wollen. Er wird uns in die Lage versetzen, mit dem unbewaffneten Auge 


einen Einblick in das atomare Gefüge der Materie zu tun. 


Die Farbe der Halogene 


Ein Beispiel mag das eben Gesagte verdeutlichen. Die 
Halogene bilden im elementaren Zustand zweiatomige 
Moleküle, die, nach außen elektrisch neutral, nur ver- 
gleichsweise geringe Kräfte aufeinander ausüben. Aus- 
weis dafür sind die Schmelz- bzw. Siedepunkte (Tabelle ]). 
Vom Fluor zum Jod hin steigen beide Umwandlungs- 
temperaturen, Anzeichen dafür, daß die Wechselwir- 
kung der Fluormoleküle untereinander am schwächsten, 
die der Jodmoleküle dagegen am stärksten ist. Dieser 
Trend ist verständlich: Jodatome besitzen einen fast 
doppelt so großen Atomradius wie Fluoratome, und 
ähnlich liegen die Größenverhältnisse auch bei den 


Tabelle 1: Schmelz- und Siedepunkte der Halogene und Farbe 
im Gaszustand 


Schmelzpunkt Siedepunkt Farbe im 

in °C ME Gaszustand 
Fluor, F, -219 187 farblos 
Chlor, Ch -101 —34 gelb-grün 
Brom,Bn -7 = 58 rot-braun 
Jod, J, 113 184 violett 


Molekülen. Die Elektronen sind also im Fluormolekül 
sehr fest, im Jodmolekül dagegen vergleichsweise locker 
gebunden. In der kondensierten Phase kann daher ein 
Fluormolekül die Elektronenverteilung eines benach- 
barten Moleküls nur wenig beeinflussen; die Wechsel- 
wirkung ist schwach und der Schmelzpunkt sehr niedrig. 
Im Jodmolekül sind die Elektronen durch ein anderes 
Jodmolekül in der Nähe leichter zu beeinflussen; es 
resultieren Anziehungskräfte stärkerer Natur, so daß 
festes Jod erst bei 113°C schmilzt. (Einen ganz ähn- 
lichen Trend beobachtet man ja beispielsweise auch bei 
den Edelgasen. Bei ihnen wird der Zusammenhalt in 
der festen Phase durch dieselben Kräfte bewirkt wie 
bei den Halogenen.) 

Zwischen der Festigkeit, mit der die Elektronen in 
Atomen oder Molekülen gebunden sind, und deren 
Farbe besteht ein Zusammenhang: locker gebundene 
Elektronen werden leicht „angeregt”, und deshalb er- 
scheinen Verbindungen, die solche beweglichen Elek- 
tronen enthalten, auch oft gefärbt. Diese Verhältnisse 
liegen im Jodmolekül vor. Sind die Elektronen dagegen 
sehr fest gebunden, so reicht die Energie des sichtbaren 
Lichts zur Anregung nicht aus; solche Systeme erschei- 
nen daher farblos, wie etwa das Fluor. ; 
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Nun ist das Jod, so wie es jeder kennt, ja gar nicht 
violett gefärbt. Jodtinktur etwa, eine alkoholische 
Lösung von Jod, der zur Erhöhung der Löslichkeit des 
Jods Kaliumjodid beigefügt ist, ist braun, und festes 
Jod glänzt grau-schwarz, fast wie ein Metall. Eine ganz 
andere Farbe wieder erhält man, wenn Jod mit Stärke- 
lösung zusammengebracht wird: jetzt entsteht eine 
intensiv blau gefärbte Lösung. Durch diese sogenannte 
„Jodstärkereaktion” lassen sich auch geringste Jod- 
mengen nachweisen. 


Farbe - ein Indiz für molekulare Wechsel- 
wirkung 


All diese Farbänderungen sind auf eine Veränderung 
der molekularen Wechselwirkungen der Jodmoleküle 
zurückzuführen (Abb. 1). Eine violette Farbe zeigen nur 
die isolierten Jodmoleküle. Sie liegen beispielsweise im 
Joddampf vor, wo der mittlere Abstand zum nächsten 
Jodmolekül so groß ist, daß keine gegenseitige Beein- 
flussung eintritt. Aber auch in Lösungsmitteln, die nur 
eine sehr geringe Wechselwirkung mit dem Jod eingehen, 
z. B. Tetrachlorkohlenstoff, löst sich das Jod mit 
violetter Farbe. Vom Jod aus gesehen, besteht kein 
Unterschied, ob seine Umgebung aus „Nichts” oder aus 
CCl-Molekülen besteht. 

In Lösungsmitteln, die dagegen mit den Jodmolekülen 
schwache chemische Bindungen eingehen können 
(beispielsweise sauerstoffhaltige Verbindungen wie 


Wasser, Äthanol) oder die Jodidionen enthalten, löst 
sich das Jod mit brauner Farbe, die auf eine Umver- 


teilung der Elektronen in den entstandenen Assoziaten 
schließen läßt. Die blaue Färbung schließlich, die das 
Jod mit Stärke eingeht, ist auf eine ganz spezifische 
Wechselwirkung zurückzuführen. Und zwar nimmt man 
an, daß jeweils 10 bis 20 Jodatome kettenförmig in die 
kanalartigen Hohlräume eingelagert werden, die von den 
helixförmigen Stärkemolekülen gebildet werden. 

Der metallische Glanz des festen Jods deutet darauf 
hin, daß im festen Aggregat die Orbitale der Jodmole- 
küle so weit überlappen, daß es zu einer Aufspaltung 
der Orbitale und einer metallähnlichen Beweglichkeit 
der Elektronen im Kristall kommt. 

Solche augenfälligen Veränderungen der Farbe beim 
Übergang von einem Aggregatzustand in den anderen 
oder beim Lösen eines Stoffes findet man in der Chemie 
überall. Natriummetall ist silberweiß, mit seinem typi- 
schen Metallglanz. Erhitzt man das Metall über seinen 
Siedepunkt, so entsteht Natriumdampf - er ist purpur- 
farben! 

Doch wir wollen systematisch vorgehen und fragen 
uns zunächst: Wie entsteht Farbe überhaupt? 


Summe aller Farben: weiß 


Das weiße Licht, das von glühenden Körpern, etwa 
einer Glühlampe oder auch von der Sonne, ausgestrahlt 
wird, stellt ein Gemisch von elektromagnetischen Wellen 
dar, deren Wellenlängen einen weiten Bereich über- 
streichen. Das menschliche Auge ist nur für solche 
Wellen empfindlich, deren Wellenlängen zwischen 
400 und 800 nm liegen (l nm = 1 Nanometer = 10° m). 


Jod - Stärke“ Einschluß 
Verbindung blau 


Abb. 1: Die Farben, die man für die verschiedenen Assoziationsformen von Jod beobachten kann. 


206 


u 
SI Sammellinse 


Abb. 2: Licht wird durch ein Prisma zerlegt und anschließend 
mit einer Sammellinse wieder in einem Punkt vereinigt. Dessen 
Farbe ist - wie das Licht der Lampe - weiß (oben). Wird 
eine der Farben des Spektrums, beispielsweise rot, aus dem 
Farbgemisch entfernt, so entsteht durch Vereinigung aller 
übrigen Farben die Komplementärfarbe von rot: grün (unten). 


Es ist genau dieses sichtbare Spektrum, das im Regen- 
bogen sichtbar wird: durch die Brechung des Sonnen- 
lichts an den Regentröpfchen wird das weiße Licht 
auseinandergespreitet, so daß die Wellen unterschied- 
licher Wellenlängen als Farben sichtbar werden. 

Im Labor läßt sich ein solches Spektrum leicht mit 
Hilfe eines Glasprismas erzeugen (Abb. 2). Damit wollen 
wir zeigen, wie ein Farbstoff eigentlich „funktioniert”. 
Durch einen Spalt gelangt das Licht einer Glühlampe 
auf ein Prisma. Darin werden (normalerweise) die kürzer- 
welligen Komponenten des Lichts stärker gebrochen als 
die längerwelligen. Sammelt man die so auseinander- 
gefächerten Spektralfarben der Lampe mit einer Linse 
wieder zusammen,so erhält man das ursprüngliche weiße 
Licht der Glühlampe wieder zurück. Wir nehmen an, 
ein Molekül ließe sich nur durch die Energie von rotem 
Licht anregen. Aus einem breiten Angebot von Wellen- 
längen hätten also nur die Photonen des roten Lichts 
gerade die richtige Energie, ein Elektron in dem Molekül 
auf ein höheres Energieniveau zu heben: sie werden von 
dem Molekül „absorbiert”. Im Experiment blocken wir 
dazu einfach den roten Spektralbereich mit einem Karton- 
streifen aus. Was passiert? 

Dort, wo sich die verbleibenden Farben auf dem Schirm 
wieder vereinigen, ist das Licht nicht mehr weiß, sondern 
grün. 


Weiß - rot = grün 


Man sagt auch: grün ist die Komplementärfarbe von rot, 
also diejenige Farbe, die resultiert, wenn man aus 
weißem Licht die rote Komponente entfernt. Und Farb- 
stoffe erscheinen uns deshalb farbig, weil sie Licht einer 
ganz bestimmten Wellenlänge absorbieren. Wir sehen 
allerdings nicht das Licht dieser Wellenlänge, sondern 
die Komplementärfarbe! 
Einige komplementäre Farbpaare sind in Tabelle 2 
aufgeführt, zusammen mit der Wellenlänge, deren Ab- 
sorption zu der beobachteten Farbe führt. 
Verbindungen, die im Langwelligen absorbieren, die also 
vergleichsweise locker gebundene, leicht anregbare 
Elektronen enthalten, sind tieffarbig, typisch etwa blau, 
während kürzerwellig absorbierende Stoffe eine gelbe 
bis rote Färbung aufweisen. Daß Blätter grün sind, 
liegt daran, daß sie einen Farbstoff, das Chlorophyll, 
enthalten, der im roten Bereich des Spektrums absorbiert. 
Und wenn Wäsche vergilbt, das heißt eine gelbe Eigen- 
farbe bekommt, dann bedeutet das, daß sie nicht mehr 
alle Farben gleichmäßig reflektiert, sondern bevorzugt 
blau absorbiert. 
Die physiologischen Grundlagen des Farbensehens sind 
im einzelnen noch völlig ungeklärt. Wie kompliziert 
dieser Vorgang sein muß, zeigt allein schon die Tat- 
sache, daß jede Farbempfindung auf beliebig viele ver- 
schiedene Weisen hervorgerufen werden kann. Zum 
Beispiel kann die Farbe Gelb erzeugt werden 
® durch Licht der Wellenlänge 580 nm (dies ist etwa 
die Wellenlänge des von angeregten Natriumatomen 
ausgesandten Lichts); 
® durch Absorption des blauen Spektralbereichs um 
480 nm aus dem Kontinuum der Wellenlängen des 
weißen Lichts; 
® durch passende Mischung von zwei verschiedenen, 
beliebigen Farben, beispielsweise von grün und rot. 


Tabelle 2: Die durch Absorption bei einer bestimmten Wellen- 
länge beobachtete Farbe sowie die zugehörige Komplementär- 
farbe 


Absorbierte Es wird 


Beobachtete 
Wellenlänge absorbiert Farbe (Komple- 
(in 10°? m) mentärfarbe) 
400 violett grün-gelb 
40 blau gelb 
530 grün purpur 
580 gelb . blau 
610 orange grün-blau 
660 rot blau-grün 
720 purpurrot grün 


Wie aus gelb weiß entsteht 


Fügt man einer Komplementärfarbe denjenigen Wellen- 
längenbereich wieder zu, durch dessen Absorption sie 
entstand, so ergibt sich natürlich wieder das ursprüng- 
liche Weiß, in dem alle Wellenlängenbereiche ver- 
treten sind. Aus gelber Wäsche wird also wieder weiße 
Wäsche, wenn ihr das fehlende Blau wieder nachge- 
liefert wird. Das kann aber nicht durch einen ordinären 
Farbstoff geschehen; denn Farbstoffe absorbieren ja in 
bestimmten Wellenlängenbereichen. Wir brauchen aber 
einen Stoff, der blaues Licht abstrahlt, oder emittiert. 
Das tun beispielsweise die Weißmacher, chemische Ver- 
bindungen, die unsichtbares ultraviolettes Licht absor- 
bieren und als sichtbares blaues Licht wieder abstrah- 
len (Abb. 3). 
Bei normalem Licht ist diesen Substanzen gar nichts 
Besonderes anzumerken: es sind farblose Verbindungen. 
Bestrahlt man sie aber mit dem ultravioletten Licht einer 
Quarzlampe, so werden sie durch dieses energiereiche 
Licht angeregt. Unter Aussendung von blauem Licht 
kehren sie wieder in den energieärmeren Grundzustand 
zurück. 
Solche Weißmacher, den Waschmitteln beigemengt, 
machen tatsächlich aus vergilbtem wieder weißes Ge- 
webe. Dabei ordnen sie sich vollständig in das Gleich- 
gewicht der vertretenden Wellenlängen ein. Gestört wird 
dieses Gleichgewicht erst dann, wenn in dem Licht, 
das auf das Gewebe fällt, die ultravioletten Kompo- 
nenten überwiegen. Jetzt beginnen die Weißmacher 
gleichsam ein Eigenleben zu führen und überstrahlen 
; oreszenz alle anderen Farben, wie es häufig 
i der a mit UV-Licht ein 


Anregung durch sichtbares Licht = 
Anregung durch Elektronen 


Dem sichtbaren Ausschnitt des elektromagnetischen 
Spektrums, mit Wellenlängen von 400 bis 800 nm, 
entspricht einer Energie der Photonen von 300 bis 
150 Kilojoule/Mol. Durch solche Energiebeträge werden 
in einem Molekül vorzugsweise Elektronen angeregt, 
und zwar solche, die verhältnismäßig locker gebunden 
sind; etwa die n-Elektronen eines organischen Farb- 
stoffs oder einsame Elektronenpaare. Dagegen sind die 
Elektronen von o-Bindungen im allgemeinen so fest 
gebunden, daß die Energie des sichtbaren Lichts zur 
Anregung nicht ausreicht. Erst durch das energiereiche 
ultraviolette Licht beispielsweise werden die o-Elek- 
tronen im Diamant angeregt, und deshalb ist Diamant 
auch farblos. Im Grafit, der zweiten Kohlenstoffmodi- 
fikation, erstrecken sich leicht bewegliche n-Elektronen 
zwischen den einzelnen Schichten, und deshalb ist diese 
Verbindung auch grau und undurchsichtig. 

Bei der elektronischen Anregung eines Moleküls (denn 
ein Molekül kann, wie wir wissen, durch langwelligeres 
Licht auch zu Schwingungen und Rotationen angeregt 
werden), wird ein Elektron von einem energetisch 
niedrigen in ein höheres Orbital gehoben. Die dazu 
erforderliche Energie kann durch Stöße mit schnellen 
Molekülen (in einer heißen Gasflamme) oder durch 
Stöße mit Elektronen in einer Gasentladungslampe 
übertragen werden. Bei der Rückkehr des Elektrons in 
den Grundzustand wird die -freiwerdende Energie in 
Form von Licht einer bestimmten Wellenlänge abge- 
strahlt. So kommt beispielsweise die gelbe Natrium-D- 
Linie als Emissionslinie beim Erhitzen einer Natrium- 
verbindung in der Bunsenflamme zustande (Abb. 4). 


‚dungen auch eine Farbe annehmen. Allerdings: in der 
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Abb. 4: Oben: Emissionsspektrum von Natrium beim Erhitzen 
in der Flamme eines Bunsenbrenners. Unten: Absorptions- 
spektrum von Natrium bei der Anregung mit weißem Licht. 
Im Spektrum fehlt jetzt die gelbe Natrium-D-Linie. Diese 
Wellenlänge wurde bei der Anregung der Natriumatome ab- 
sorbiert. 


Es können allerdings auch Atome oder Moleküle durch 
Licht angeregt werden. Werden Natriumatome beispiels- 
weise mit weißem Licht bestrahlt, so fehlt im durch- 
tretenden Licht die gelbe Natrium-D-Linie. Durch das 
Fehlen genau dieser Linie im kontinuierlichen Sonnen- 
spektrtum kann man eindeutig auf das Vorhandensein 
von Natriumatomen in der Sonnenatmosphäfre schließen. 


Anregung = Besetzung höherer Orbitale 


Damit eine Verbindung im Sichtbaren absorbiert, 
müssen Elektronen darin locker gebunden sein. Im vor- 
letzten Kapitel wurde gezeigt, daß die r-Elektronen einer 
Doppelbindung allein noch vergleichsweise fest gebun- 
den sind; erst durch Konjugation mit mehreren anderen 
Doppelbindungen werden sie so beweglich, daß die 
Doppelbindungen leicht isomerisieren und die Verbin- 


dargestellt ist. Nun wissen wir aber, daß bei der Bildung 
von Molekülorbitalen aus Atomorbitalen die Über- 
lappung immer in zwei verschiedenen Weisen erfolgen 
kann: mit gleichem Vorzeichen, so daß bindende Orbitale 
entstehen, oder aber mit entgegengesetztem Vorzeichen, 
was zu antibindenden Orbitalen führt (vgl. etwa Abb. 19 
im Kapitel 8). Und so läßt sich auch im Äthen ein 
zweites n-Orbital konstruieren. Da es eine Knotenebene 
quer zur Kernverbindungslinie aufweist, kann von ihm 
kein bindender Charakter ausgehen; es ist ein anti- 
bindendes, ein n*-Orbital. 

Durch Verknüpfung von Äthenfragmenten kann man 
sich die konjugierten Polyene entstanden denken. Dabei 
spalten, hatten wir gesagt, die n-Orbitale auf, und die 
n-Elektronen in den höchsten dieser Orbitale rücken 
immer näher an die Ionisierungsgrenze heran. Diese 
Vorstellung wird durch die Photoelektronenspektro- 
skopie bestätigt. Es spalten aber bei der Verknüpfung 
dieser Fragmente auch die antibindenden n*-Orbitale 
auf, so wie es schematisch in der Abb. 6 gezeigt ist. 
Mit zunehmender Zahl konjugierter Doppelbindungen 
wird der Energieabstand zwischen den höchsten be- 
setzten und niedrigsten unbesetzten Orbitalen immer 
kleiner. Hier nicht weiter zu diskutierende, aber im 
einzelnen genau bekannte Effekte sorgen allerdings 
dafür, daß, im Gegensatz zu den Metallen, auch in 
einem noch so langen Polyen eine gewisse Lücke zwi- 
schen den besetzten Orbitalen (dem „Valenzband” der 
Metalle entsprechend) und den unbesetzten Orbitalen 
(dem „Leitungsband”) bestehen bleibt. Elektrisch leitend 
werden diese Verbindungen daher nicht. Erst wenn sie 
zuvor, durch Licht beispielsweise, angeregt wurden und 
sich daher Elektronen im unbesetzten Orbitalband be- 
finden, werden diese Verbindungen zu elektrischen 
Leitern. Dieser Effekt, die sogenannte Photoleitfähigkeit, 
liegt dem Prinzip der BERER auf aaklen- 
EEIETINEN: 


leeres „Band” 
von Orbitalen 
(Leitfähigkeitsband ) 


‚Abb. 6: Aufspaltung der n- und n*-Orbitale der konjugierten Polyene. Die Pfeile deuten an, daß die Anregungsenergie vom höchsten 
besetzten ins niedrigste unbesetzte Orbital immer kleiner wird. 


Diochaheaknnes von r-Elektronen — mittelbaren Kontakt der Moleküle untereinander über- | 
re gemacht lappen die n-Orbitale. Daraus resultieren neue Orbital- 
energien und damit auch neue Energien der Anregung. 


3 .. % = hr \ 
Der Aufbau der Konjuierten Bee aus ne Ähnlich markante Farbänderungen beobachtet man bei | 


vielen organischen Farbstoffen, die im festen Zustand, 
mit ausgeprägter Wechselwirkung der Moleküle unter- 
einander, eine ganz andere Farbe zeigen als etwa im 
gelösten. Die Verbindung, deren Strukturformel in 
Abb. 8 gezeigt ist, macht rein äußerlich den Eindruck 
eines Metalls. Besonders im frisch hergestellten, noch 
etwas feuchten Zustand glänzt sie nämlich gold-gelb 
metallisch. Beim Zerbröckeln nimmtsie grüne Färbungen 
an, und in Lösung schließlich ist sie rot! Deshalb sagten 
wir eingangs, daß Farbe fast immer durch das Zusam- 
menwirken vieler Elektronen im Kollektiv zustande 
kommt; je nach der Art der spezifischen Wechselwir- 
kung können so die unterschiedlichsten Farben ent- 
stehen. 
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Abb. 8: Dieser Farbstoff ist in fester Form int oder grün, 
in Lösung dagegen rot gefärbt. 


Konjugierte Polyene - 
Farbstoffe von begrenztem Wert 


In den konjugierten Polyenen ist die Wechselwirkung 
der n-Elektronen durch die Struktur des Moleküls vor- 
gegeben. Nach der Abb. 6 würden wir erwarten, daß ihre 
Anregungsenergie mit der Zahl der Doppelbindungen 
sinkt. Genau dies wird bestätigt, wie die Tabelle 3 beweist. 
Allerdings: all zu groß kann diese Wechselwirkung nicht 
sein. Denn ein Polyen mit 10 Doppelbindungen bei- 
spielsweise absorbiert bei 430 nm, also am äußersten 
en Ende des sichtbaren Spektrums, ee kür- 


In der Natur sind Farbstoffe vom Typ der konjugierten 
Polyene weit verbreitet. Es sind die sogenannten „Caro- 
tinoide”, eine Gruppe von roten, orangefarbenen oder 
gelben Pigmenten, die eine fast universelle Verbreitung 
in der Pflanzen- und Tierwelt besitzen. Ihr Name 
leitet sich ab vom Carotin, dem roten Farbstoff der 
Möhre (Karotte) (Abb. 9). Ebenso viele konjugierte 
Doppelbindungen wie das ß-Carotin, nämlich 11, besitzt 
das Lycopin, der rote Farbstoff der Tomate und der 
Paprika. Die gelbe Farbe des Safrans ist an die Struktur 
des «-Crocetins gebunden, einem kürzeren Polyen mit 
nur acht konjugierten Doppelbindungen. 

Auch die leuchtend rosa und roten Farben vieler Tiere 
gehen auf carotinoide Farbstoffe zurück: etwa das rote 
Gefieder und die Haut der Beine und Zehen des Flamin- 
gos. Bei vielen Schalentieren werden die roten Carotin- 
farbstoffe erst nach dem Kochen sichtbar. In den blauen, 
grünen oder fast schwarzen Pigmenten der Schalen dieser 
Tiere sind die Farbstoffe an Eiweiß gebunden, von dem 
sie erst durch das Kochen befreit werden. Erst dann 
auch paßt ihre Farbe in das Spektrum der übrigen 
carotinoiden Farbstoffe. 


Ze 


a-Carotin ‚Möhren 


An dieser Stelle sei auch die physiologische Herkunft 
einer Verbindung erwähnt, von der eigentlich unsere 
ganze Diskussion über die Eigenschaften konjugierter 
Polyene ihren Ausgang genommen hatte: das Retinal. 
Diese für den Sehvorgang unentbehrliche Substanz 
entsteht nämlich durch oxidative Spaltung von ß-Carotin 
an der mittleren Doppelbindung (Abb. 10). 

Da sich vom Retinal die Vitamine A| und A; ableiten, 
bezeichnet man das ß-Carotin auch als Provitamin A. 


Abb. 10: Die Spaltung eines ß-Carotinmoleküls ergibt zwei 
Retinalmoleküle. 


Unterschiedliche Qualitäten von Doppelbin- 
dungen: Polyene und Cyanine 


Es ist nicht allein die Zahl der konjugierten Doppel- 
bindungen, die über die Anregungsenergie der n-Elek- 
'tronen und damit über die Farbe einer Verbindung ent- 
‚scheidet. Beide Verbindungen der Abb. 1] besitzen vier 
Doppelbindungen (die Doppelbindungen in den beiden 
Benzolringen der unteren Verbindung können wir bei 
unseren Betrachtungen unberücksichtigt lassen). Trotz- 
dem ist die Substanz oben ein Polyen, farblos, während 


In einem Polyen ist jeder Doppelbindung ein Platz 
zuzuordnen, obwohl sich die n-Elektronen über das 
ganze Molekül erstrecken. Das ist z. B. das Ergebnis 
von Strukturuntersuchungen an diesen Verbindungen, 
die belegen, daß die Bindung, an die man formal die 
Doppelbindung legt, deutlich kürzer ist als die (formale) 
Einfachbindung. Da in einer Doppelbindung mehr 
Elektronen für den Zusammenhalt der Atome sorgen 
als in einer Einfachbindung, sind Doppelbindungen 
auch kürzer. Wir können also sagen: die in Abb. 12 ge- 
zeigte Valenzstrichformel für Butadien steht mit der 
experimentellen Struktur dieses Moleküls im Einklang. 
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Abb. 12: Bindungslängen in Butadien (links) und in einem 
Cyaninfarbstoff (rechts). Angaben in 10”° m. 


Diese sogenannte Bindungsalternanz, d. h. das Auf- 
treten von abwechselnd kurzen und langen Bindungen, 
bleibt auch in den langen Polyenen der Abb. 9 erhalten. 
Sie ist der Grund dafür, daß diese Verbindungen ver- 
hältnismäßig kurzwellig absorbieren. 

Ganz anders dagegen die Cyaninfarbstoffe. Die Röntgen- 
strukturanalyse eines Vertreters dieser Klasse ergab die 
in Abb. 12 dargestellten Atomabstände. Sowohl die 
beiden mittleren C-C-Bindungen als auch die beiden 
äußeren C-N-Bindungen sind fast gleich lang. Mit 
diesem Ergebnis ist die gezeichnete Valenzstrichformel 
mit zwei Doppel- und zwei Einfachbindungen nicht zu 
vereinbaren! 


‚Abb. 13: Die mesomeren Grenzformen des Caninfarbstoffes von 
Abb. 12. 


beschreibt, verknüpft man die beiden Valenzformeln 
durch einen Doppelpfeil und deutet damit an: die 
Elektronenverteilung des Moleküls liegt zwischen diesen 
beiden sogenannten „mesomeren Grenzformen”. Oft 
charakterisiert man solche vollständig über das Molekül 
delokalisierten n-Elektronen durch eine gepunktete Linie. 
Sie deutet an, daß den Doppelbindungen im Molekül 
kein fester Platz zuzuordnen ist. 


Farbigkeit — 
ein Indiz für Elektronendelokalisierung 


Die Lokalisierung von n-Elektronen in jeweils über- 
nächsten Bindungen, wie sie die konjugierten Polyene 
aufweisen, führen im Grenzfall dazu, daß die Doppel- 
bindungen überhaupt keine Wechselwirkung mehr auf- 
weisen und sich bei der Anregung wie völlig isolierte 
Äthenfragmente verhalten. Umgekehrt führt die starke 
Wechselwirkung der n-Elektronen eines Cyaninfarb- 
stoffes zu einer starken Auffächerung der n-Orbitale 
mit der Folge, daß die Anregungsenergie stark erniedrigt 
ist. Abb. 14 faßt diese Tatsachen noch einmal zusammen. 


Mit ihr sollte verständlich werden, warum die Cyanine 
gute und die Polyene schlechte Farbstoffe sind. 


Das aromatische Elektronensextett 


Das Benzol war die erste Verbindung, an der deutlich 
wurde, daß manchmal eine Valenzformel zur Beschrei- 
bung des Moleküls nicht ausreicht. Die Verbindung, die 
in großen Mengen bei der Steinkohlenteerdestillation 
anfällt, heute aber größtenteils aus dem Erdöl ge- 
wonnen wird, hat die Summenformel C;H;. Die Struktur- 
analyse zeigt, daß das Benzolmolekül eben und zyklisch 
gebaut ist: die sechs Kohlenstoffatome liegen an den 
Ecken eines regelmäßigen Sechsecks (Abb. 15), von wo 
jedes von ihnen eine Bindung zu einem Wasserstoffatom 
ausbildet. Mit den drei Bindungen bleibt an jedem 
Kohlenwasserstoff ein p-Orbital, mit einem Elektron 
darin, für die Betätigung von n-Bindungen übrig: es 
könnten beispielsweise drei Doppelbindungen aus diesen 
sechs n-Elektronen gebildet werden, wie es die Valenz- 
formel in Abb. 15 links zeigt. 
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Abb. 15: Zwei mesomere Grenzformen des Benzols und die 
heute übliche Schreibweise. Alle uneen | im Molekül sind 
1,39-10°° m lang. 


Mit dieser Formel aber stimmt Bags | i 


die Addition von Brom. Der Chemiker bezeichnet alle 
Verbindungen, in denen durch zyklische Delokalisierung 
von r-Elektronen ähnliche Eigenschaften wie die des 
Benzols zu Tage treten, als aromatisch. Diese Bezeich- 
nung hat sich bis heute gehalten, obwohl kaum einer 
sie noch mit ihrer ursprünglichen Bedeutung, dem wohl- 
riechenden Charakter vieler dieser Verbindungen, in 
Beziehung bringt. 


Kleine Ursachen - große Wirkung: 
Protonierung eines Cyanins 


So verschieden die elektronische Struktur von Polyenen 
und Cyaninen auch ist, so genügen manchmal kleinste 
Veränderungen, um diese beiden Verbindungsklassen 
ineinander zu überführen. Der deutliche Farbwechsel, 
der damit oft einhergeht, beweist, wie im folgenden 
Beispiel, wie einschneidend sich eine solche Verände- 
rung auf die elektronische Struktur des Moleküls aus- 
wirken kann. 

Der Farbstoff Benzaurin löst sich in angesäuertem 
Wasser mit gelber Farbe. Seine kurzwellige Absorption, 
die sich in diesem hellen Farbton widerspiegelt und die 
bei 435 nm liegt, ist eine Folge der starken Lokali- 
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Abb. 16: Struktur des Farbstoffes Benzaurin in saurer (oben) 
und in basischer Lösung (unten). Die Klammern um die rechte 
mesomere Form des sauren Farbstoffes zeigt an, daß diese 
Valenzformel, wegen der Ladungstrennung, eine schlechte 
Beschreibung des Moleküls darstellt. 
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sierung der Doppelbindungen in dieser Form des Mole- 
küls (Abb. 16). Schreibt man eine mesomere Grenz- 
form, in der die Lage der Doppel- und Einfachbindungen 
vertauscht ist, so resultiert eine Ladungstrennung, die 
nur unter Energieaufwand zu erreichen ist. Diese Grenz- 
form kann deshalb für die Beschreibung des Moleküls 
im Grundzustand außer acht gelassen werden, so daß, 
mit der einen gültigen Valenzstrichformel, ein Molekül 
mit ausgeprägter Bindungsalternanz, ein polyenartiger 
Farbstoff also, resultiert. 

In alkalischer Lösung wird aus dem Molekül ein Proton 
von einem der beiden Sauerstoffatome abgespalten. Die 
zurückbleibende negative Ladung kann, durch eine 
einfache Verschiebung der Doppelbindungen, auch auf 
das Sauerstoffatom am entgegengesetzten Ende des 
Moleküls übertragen werden. In diesem Fall sind die 
beiden Valenzstrichformeln, die man zur Beschreibung 
des Moleküls heranziehen muß, identisch. Die Lokali- 
sierung der Doppelbindungen im Molekül istaufgehoben: 
es ist ein Cyaninfarbstoff mit einer entsprechend länger- 
welligen Absorption (bei 555 nm) entstanden. 

Dieser Vorgang ist umkehrbar: durch Zusatz von Säure 
läßt sich ein Proton wieder anlagern, und aus dem roten 
Cyaninfarbstoff entsteht der gelbe Polyenfarbstoff zurück. 
Man kann also gleichsam mit Hilfe solcher Farbstoffe 
feststellen, ob die Lösung sauer reagiert, d. h. einen 
Überschuß an Protonen enthält (in diesem Fall würde 
sich zugesetztes Benzaurin gelb färben), oder ob die Lö- 
sung alkalisch ist, also einen Überschuß an Hydroxid- 
ionen besitzt. Dann nämlich wäre die Lösung durch 
zugesetztes Benzaurin rot gefärbt. 

Das Benzaurin ist also ein „Säure-Base-Indikator”, eine 
von Hunderten verschiedener Verbindungen, mit deren 
Hilfe man den pH-Wert einer Lösung optisch anzeigen 
kann. Wenn Tee beim Versetzen mit Zitrone eine 
hellere Farbe annimmt; wenn brauner Rotkohl erst durch 
Zusatz von Essig richtig rot wird,so sind das im Grunde 
die gleichen Vorgänge, die wir hier im Fall des Benzau- 
rins genauer betrachtet haben. 

Auch die Vielfalt der Farben, die man in der Natur 
findet, gehen zum Teil auf solche einfachen Verände- 
rungen im Molekülgerüst der Farbstoffe zurück. Die 
Anthocyanine zum Beispielsind weitverbreitete Pflanzen- 
farbstoffe, die vor allem im Herbst sichtbar werden, 
wenn sie, nach dem Abbau des grünen Chlorophylis, 
den Bättern ihre typischen Herbstfarben verleihen. 
Anthocyanine sind meist rot in sauer, violett in neutraler 
und blau in alkalischer Lösung. So enthalten die Korn- 
blume, die tiefrote Dahlie und die rote Rose alle dasselbe 
Anthocyanin, dessen Struktur in Abb. 17 gezeigt ist. 
Die Farbunterschiede sind dann Ausdruck der unter- 


Abb. 17: Cyanidinchlorid, ein weitverbreiteter Pflanzenfarbstoff, 
dessen Farbe je nach dem sauren oder basischen Charakter 
der Lösung rot, blau oder violett sein kann. 


schiedlichen Medien, in die der Farbstoff in den Pflan- 
zenzellen eingelagert ist. 


Eine farbige Geschichte 


Die Entwicklung der Farbstoffe und Pigmente über die 
Jahrtausende ist gleichzeitig ein Stück Kulturgeschichte. 
Schon die Steinzeitmenschen benutzten roten Ocker bei 
der Verzierung ihrer Grabstätten. Ruß und andere 
anorganische Farbstoffe sind seit Jahrtausenden im Ge- 
brauch; dagegen ist die Entwicklung der heute am 
meisten verbreiteten organischen Farbstoffe erst gute 
hundert Jahre alt. Sie begann 1856, als William Henry 
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Alizarin 
Synthese 1868 


Indigo 
Strukturaufklärung 1883 
Synthese 1890 


Abb. 18: Strukturformel einiger wichtiger Farbstoffe und die 


Jahreszahlen ihrer Strukturaufklärung bzw. ersten Synthese. 


Perkin aus dem Anilin durch Oxidation den Farbstoff 
Mauvein gewann (siehe Abb. 18). Die Entdeckung der 
Azokupplung nur zwei Jahre später, die auch vom Anilin 
ihren Ausgang nahm, führte in kurzer Zeit zur Entwick- 
lung weiterer synthetischer Farbstoffe. 1868 wurde auf 
chemischem Wege das Alizarin dargestellt, die erste 
Synthese eines natürlich vorkommenden Farbstoffs. 
Das künstliche Produkt verdrängte, wegen seiner immer 
gleichmäßigen Beschaffenheit und seines niedrigeren 
Preises, das natürliche Alizarin in wenigen Jahren voll- 
ständig. 

Die Entwicklung der Farbenindustrie zu jener Zeit ist 
beispiellos. 1868 begann Adolf von Baeyer seine Arbeit 
an der Synthese von Indigo, einem Farbstoff, mit dem 
schon 3000 Jahre vor unserer Zeitrechnung ägyptische 
Mumientücher eingefärbt wurden. 1883 war die Kon- 
stitution dieses begehrten, äußerst lichtechten Farbstoffs 
aufgeklärt, weitere sieben Jahre später war die Synthese 
von Indigo gelungen. Heute sind mehrere Tausend 
chemisch unterschiedliche Farbstoffe bekannt, ein An- 
gebot, das durch die ständig neuen Bedürfnisse der 
Industrie fortlaufend erweitert wird. 


Vielfalt durch Variation der Komponenten: 
Azofarbstoffe 


Etwa 70 Prozent der heute bekannten Farbstoffe sind 
vom Typ der Azofarbstoffe. Ihr charakteristisches Struk- 
turelement ist eine Brücke von zwei durch eine Doppel- 
bindung verknüpften Stickstoffatomen, die sogenannte 
Azogruppe: 


-N=N- 


Die beiden an die Stickstoffatome gebundenen Substi- 
tuenten sind, wie schon das Beispiel des ersten Azofarb- 
stoffs, das Anilingelb der Abb. 18, zeigt, ausgedehnte 
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Abb. 19: Die einzelnen Syntheseschritte bei der Darstellung 
eines Azofarbstoffes. 
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Abb. 20: Einige Beispiele für Azofarbstoffe. 


Doppelbindungssysteme, die in Verbindung mit der 
Azogruppe die intensive Farbe dieser Verbindungen ver- 
ursachen. 

Dargestellt werden die Azofarbstoffe durch Kupplung 
von zwei Komponenten. Dazu wird (Abb. 19) aus einem 
aromatischen Amin (in dem also die Aminogruppe mit 
einem aromatischen Ring verknüpft ist) durch Reaktion 
mit salpetriger Säure (aus Natriumnitrit und verdünnter 
Salzsäure) ein Diazoniumsalz gebildet, ein elektrisch 
geladenes Molekül, in dem die Azogruppe bereits vor- 
gebildet ist. 

Mit der Kupplungskomponente zusammengebracht, rea- 
giert die Diazoniumverbindung zum Azofarbstoff. Durch 
Variation der beiden Komponenten kommt man so zu 
einer theoretisch unbegrenzten Vielfalt von Farbstoffen, 
von denen, in der Abb. 20, einige gezeigt sind. 


Um mehrere Größenordnungen kürzerwellig als das 
Infrarotlicht 8-15-10=6 m) ist das Röntgenlicht, dessen 
Wellenlängen 10°® m und kürzer sind. Entsprechend 
größer sind die Energieportionen dieses Lichts, die Photo- 
nen, deren Energie nach der Beziehung 
REICH 

1 
berechnet werden kann (h = Plancksche Konstante, 

= Lichtgeschwingigkeit und A = Wellenlänge). Mit 
diesem Licht können daher sehr energieaufwendige 
Prozesse im Molekül in Gang gesetzt werden, etwa die 
Ionisierung von Rumpfelektronen, wie sie (für Atome) 
von Moseley zur Bestimmung der Kernladungszahlen 
verwendet wurde. Bei der Röntgeninterferenz, mit deren 
Hilfe wir die Gitterstruktur von Kochsalz ermittelten, 
werden mit diesen sehr kurzwelligen Strahlen Interferenz- 
muster eines Kristallgitters erzeugt, aus denen sich umge- 
kehrt wieder auf die Art des Kristallgitters und die 
Struktur der Gitterbausteine, also die Moleküle oder 
Atome selbst, schließen läßt (siehe Kapitel 2 des ersten 
Bandes). 
Eingeschlossen von diesen beiden Bereichen wird das 
sichtbare und das ultraviolette Licht, dessen Energie 
gerade richtig ist, um die Valenzelektronen in einem 
Molekül anzuregen. Davon war ja in dem ganzen Kapitel 
bisher die Rede. Die experimentelle Methode, die diese 
Wechselwirkung untersucht, ist die Ultraviolettspektro- 
skopie (sie schließt stillschweigend die Wechselwirkung 
mit sichtbarem Licht mit ein). Sie erlaubt, wie wir an 
zahlreichen Beispielen gesehen haben, Einblicke in die 
elektronische Struktur von Molekülen, das heißt die 
Verteilung der Elektronen darin. Im folgenden werden 
wir sehen, wie man mit ihrer Hilfe auch Einblicke in 
die Geometrie der Moleküle gewinnen kann. 
Wir haben im vorletzten Kapitel als erste Beschreibung 
für ie ‚Anregung der Elektronen in einem organischen 
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Abb. 21: Bei der Anregung von 1,3,5-Hexatrien durch ultra- 
violettes Licht der Wellenlänge 260 nm (Tabelle 1) wird ein 
Elektron vom dritten n-Orbital (W3) in das darüberliegende 
leere vierte n-Orbital (W4) gehoben. Dieser längstwelligen An- 
regung des Moleküls (d. h. derjenigen Anregung eines Elek- 
trons, die am wenigsten Energie erfordert) entspricht diejenige 
Schwingung des mechanischen Modells, in der alle drei Kugeln 
im Takt und in der gleichen Richtung schwingen. 


achse des Moleküls, und in dieser Richtung schwingen 
in unserem mechanischen Modell auch die Masse- 
kugeln. (Da selbst in einem „linearen” Farbstoffmolekül 
die Kohlenstoffatome nicht auf einer Geraden, sondern 
auf einer Zickzacklinie liegen, und die Kugeln deshalb 
auch etwas versetzt gegeneinader parallel zu den 
Doppelbindungen schwingen sollten, gelten die folgen- 
den Überlegungen nur angenähert.) 

Werden die Kugeln mit der richtigen Frequenz vom 
Exzenter beklopft, so beginnen sie kräftig mitzuschwin- 
gen, und zwar die in der Mitte am stärksten; nach 
außen nimmt die Amplitude der schwingenden Kugeln 


Abb. 22: Bei der Anregung des Systems schwingender Kugeln 
sollte der Exzenter möglichst in der Schwingungsrichtung der 
Kugeln angreifen. Ist deren Auslenkung in der Querrichtung 
nicht möglich (durch geeigneten Versuchsaufbau), so bleibt 
auch eine Anregung der Kugeln in dieser Richtung völlig 
wirkungslos. 


allmählich ab: es ist eine Eigenfrequenz des Systems 
angeregt worden. 

Diese Anregung der Kugeln hat aber möglichst in der 
Richtung zu erfolgen, in der sie auch schwingen können, 
nämlich in der Längsrichtung (Abb. 22). Quer dazu 
bleibt eine Anregung der Kugeln durch den Exzenter 
dagegen wirkungslos, genau so wie auch ein Schienen- 
fahrzeug nur durch eine Kraft beschleunigt werden kann, 
die wenigstens zum Teil in der Schienenrichtung wirkt 
und nicht nur quer dazu. 


Polarisiertes Licht durch orientierte Moleküle 


Daß in der Tat auch Farbstoffmoleküle durch Licht 
in einer bevorzugten Richtung angeregt werden, läßt 
sich experimentell zeigen. Allerdings stößt dieser Nach- 
weis auf einige Schwierigkeiten, die wir nach und nach 
ausschalten werden. 

So sind ja in der Lösung eines Farbstoffes in einem 
Lösungsmittel die Farbstoffmoleküle nie in Ruhe. Wie 
die Moleküle eines Gases bewegen sie sich vielmehr 
ständig hin und her und zeigen dem durchfallenden 
Licht mal diese, mal jene Orientierung. Immer werden 
darunter, wegen der großen Zahl der Moleküle, auch 
solche sein, die gerade die richtige Orientierung be- 
sitzen, in der Lichtabsorption erfolgt. Bevor daher die 
vermutete Richtungsabhängigkeit der Lichtabsorption 
nachgewiesen werden kann, müssen die Moleküle in 
der Lösung fixiert und dann orientiert werden. Wie das 
im einzelnen erreicht wird, erläutert die Abb. 23. 

Wenn tatsächlich die Absorption von Licht von der 
Orientierung der Moleküle abhängen sollte, dann wäre 
eine solche Folie, in der alle Moleküle dieselbe bevor- 
zugte Orientierung besitzen, eine ideale Sonde zum 
Nachweis dieses Phänomens. Aber Licht, das durch 
eine solche Folie fällt, unterscheidet sich für das 
menschliche Auge in keiner Hinsicht von ganz ordinärem 
Licht. Wieso ist von einer bevorzugten Absorption in 
der Längsrichtung der Folie (oder besser in ihrer Streck- 
richtung) nichts zu merken? 

Die Lichtwellen, die von einer Lichtquelle ausgesendet 
werden, schwingen in allen möglichen Schwingungs- 
richtungen. Genauer gesagt, greift man eine Welle heraus 
(Abb. 24), so schwingen darin der elektrische und der 
magnetische Feldvektor immer senkrecht zur Aus- 
breitungsrichtung; die Lichtwelle ist also eine Trans- 
versalschwingung. Von Welle zu Welle jedoch besteht 
zwischen den Richtungen des elektrischen Feldes (das 
allein hier interessiert) keine Beziehung. Deshalb sind 
in einem Lichtbündel alle möglichen Schwingungs- 
richtungen vertreten. 
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Farbstoffmoleküle 


Abb. 23: Herstellung einer Polarisationsfolie. Ein Farbstoff von möglichst länglicher Gestalt wird in einem Gemisch aus Wasser und 
Polyvinyalkohol gelöst und die Lösung in einer dünnen Schicht ausgegossen. Beim Verdampfen des Wassers erstarrt der Polyvinyl- 
alkohol zu einem dünnen Häutchen, in dem die Farbstoffmoleküle in ihrer jeweiligen Orientierung fixiert sind. Ihre Orientierung 
erreicht man durch ein Verstrecken der Folie (evtl. unter Erwärmung). Dabei führt die Ausrichtung der Polymerketten in der 
Streckrichtung dazu, daß auch die Farbstoffmoleküle sich mit ihrer Längsachse bevorzugt in die Streckrichtung einstellen. 


“ 


Trifft ein solches Lichtbündel auf eine Folie mit darin 
orientierten Farbstoffmolekülen. so sind unter den 
einfallenden Lichtwellen immer auch solche, die „in der 
Richtung” dieser Moleküle schwingen, bei denen also 
der Vektor des elektrischen Feldes in der Richtung 
schwingt, in der die Elektronen angeregt werden können. 
Diese Wellen werden absorbiert (Abb. 25). Diejenigen 
Wellen dagegen, die senkrecht zu dieser Richtung 
schwingen, vermögen mit den r-Elektronen in den 
Farbstoffmolekülen nicht wechselzuwirken und passieren 
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die Folie ungehindert. (Was geschieht mit denjenigen 
Wellen, die nicht parallel, aber auch nicht senkrecht 
zur Streckrichtung auf die Folie fallen? Der Vektor des 
elektrischen Feldes wird in zwei Komponenten zerlegt, 
nämlich in eine parallele und eine senkrechte. Nur die 
parallele Komponente wird absorbiert; es tritt also eine 
teilweise Absorption ein.) 


Entdeckung von polarisiertem Licht durch ein 
Polarisationsfilter 


Polarisiertes Licht wird erst dann in seiner Eigentüm- 
lichkeit enthüllt, wenn man es durch ein Medium be- 
trachtet, das gegenüber der Anregung durch Licht eine 
Vorzugsrichtung besitzt, also etwa durch ein zweites 
Polarisationsfilter. Je nach der Orientierung der beiden 
Folien gegeneinander kommt es zu einer unterschiedlich 
starken Absorption des durchfallenden Lichts (Abb. 26). 
Stehen die Vorzugsrichtungen der beiden Folien aufein- 
ander senkrecht, so wird jede einfallende Lichtwelle 
entweder in der ersten oder in der zweiten Folie absor- 
biert. In der Durchsicht erscheint die Lichtquelle in 
dieser Stellung am stärksten verdunkelt. 


Abb. 26: Licht fällt durch zwei Polarisationsfilter. Links stehen 
die Längsachsen der Farbstoffmoleküle in den beiden Folien 
senkrecht aufeinander. Das durchfallende Licht trifft entweder 
in der ersten oder in der zweiten Folie auf Moleküle, von 
denen es absorbiert wird. Maximale Absorption. Rechts sind die 
beiden Streckrichtungen parallel zueinander. Hat das Licht erst 
einmal die eine Folie passiert, so bedeutet die zweite kein 
zusätzliches Hindernis. Geringste Absorption. 


Sind die beiden Folien dagegen so ausgerichtet, daß 
ihre Streckrichtungen übereinstimmen, so passieren alle 
Lichtwellen, die durch die erste Folie gelangt sind, die 
zweite Folie ungehindert. In diesem Fall findet also 
keine zusätzliche Absorption statt. 

(Natürlich gilt das soeben Gesagte streng nur für mono- 
chromatisches Licht, also für Licht einer Wellenlänge, 
das von den Farbstoffmolekülen in der Folie absorbiert 
wird. Alle übrigen Lichtwellen werden ohnehin nicht 
von den Folien verschluckt; sie werden deshalb auch 
nicht polarisiert. Hat man ein Polarisationsfilter mit 
einem blauen Farbstoff hergestellt, so sind die beiden 
in der Abb. 26 dargestellten Orientierungen der Folien 
durch die unterschiedliche Tiefe der blauen Färbung 
charakterisiert.) 


Ein Polarisationsfilter „wirkt” also nur dann, etwa gegen 
reflektiertes Sonnenlicht, wenn das Licht, das auf das 
Filter fällt, wenigstens teilweise polarisiert ist. Sonnen- 
brillen mit Polarisationsgläsern können daher besonders 
gut solches Licht filtern, das, durch Reflektion an bei- 
spielsweise einer Wasseroberfläche, polarisiert ist. Denn 
auch eine Reflektion ist die Folge der Wechselwirkung 
von Licht mit Materie und führt dazu, daß der elek- 
trische Feldvektor bevorzugt in einer Richtung schwingt. 
Genau den gleichen Effekt nutzt der Fotograf aus, wenn 
er zur Erzielung besserer Kontraste ein „Polfilter” ver- 
wendet. 


Das menschliche Auge - kein Polarisationsfilter 


Im vorliegenden Kapitel haben wir die Moleküle kennen- 
gelernt, die für die Lichtabsorption im menschlichen 
Auge verantwortlich sind (Kap. 11, Abb. 26). Auch sie 
besitzen eine fast lineare Kette von konjugierten Doppel- 
bindungen und deshalb auch, wie die Farbstoffmoleküle 
der Polarisationsfolie, eine bevorzugte Richtung, in der 
sie Lichtwellen absorbieren. Wenn unser Auge dennoch 
polarisiertes Licht nicht von gewöhnlichem Licht unter- 
scheiden kann, so ist dafür nur eine Erklärung möglich: 
in den lichtempfindlichen Stäbchen- und Zäpfchen- 
zellen des Auges müssen diese Moleküle regellos verteilt 
sein, so daß immer einige von ihnen in der richtigen 
Lage zur Absorption des polarisierten Lichts vorhanden 
sind (Abb. 27). 

Es ist schon länger bekannt, daß im Gegensatz dazu 
die zusammengesetzten Augen der Insekten polarisiertes 
Licht „sehen” können; und man vermutet, daß diese 
Fähigkeit zum erstaunlichen Orientierungsvermögen 
vieler Insekten beiträgt. Denn je nach dem Stand der 
Sonne weist das Tageslicht - auch bei bewölktem 
Himmel - ein unterschiedliches Polarisationsmuster auf. 
Diese Fähigkeit der Insektenaugen kann nur durch eine 
bevorzugte Orientierung der lichtempfindlichen Mole- 
küle in den Facetten ermöglicht werden. Die Abb. 27 
zeigt, wie man sich heute den Einbau dieser Moleküle 
in die Photorezeptorschicht des Ommatidiums vorstellt. 
Es ist erstaunlich, daß die Natur auf ihren verschlun- 
genen Wegen der Evolution auch auf diese Möglichkeit 
des Wettbewerbsvorteils gestoßen ist - und sie auch 
verwirklicht hat! 
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Abb. 27: Links: Ausschnitt aus der Fotorezeptormembran in den Stäbchen des menschlichen Auges. Rechts: die röhrenförmig 
gestaltete Fotorezeptormembran im Facettenauge der Insekten. Die Doppelpfeile markieren die Orientierung der Farbstoffmoleküle, 


durch die der Sehvorgang eingeleitet wird. 


Kürzerwelige Anregungen beihüheren Energien 


Bisher Buben ‚wir nur über diejenige Anregung eines 
Farbstoffmoleküls durch Licht gesprochen, die der 
längstwelligen er von Licht N Nach 


spektrum einer Substanz werden alle diese verschiedenen 
Elektronenanregungen, die bei unterschiedlicher Wellen- 
länge des eingestrahlten Lichts erfolgen, nebeneinander 
sichtbar (Abb. 29). 


Eine Aufgabe des Spektroskopikers besteht darin, aus 
einem gemessenen Spektrum, wie dem in Abb. 29, zu 
ermitteln, welche Elektronenanregung welcher Absorp- 
tionsbande zuzuordnen ist. 

Wir wollen an einem Beispiel verfolgen, wie man dabei 
vorgehen kann und zu welcher Information eine solche 
Untersuchung führt. 
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Abb. 29: Ultraviolettspektrum von Chlorophyll a. Aufgetragen 
ist die Absorption gegen die Wellenlänge. 


Der cis-Peak der Carotine 


In der Abb. 9 haben wir das Lycopin, den roten Farbstoff 
der Tomate, vorgestellt. In dieser gestreckten Form sind 
alle konjugierten Doppelbindungen (mit Ausnahme der 
beiden endständigen) trans-ständig zueinander. Man 
bezeichnet diese Form deshalb auch als all-trans-Lycopin. 
Das UV-Spektrum dieser Verbindung ist in der Abb. 30 
dargestellt (durchgezogene Kurve). Der längstwelligen 
Anregung bei 450-500 nm entspricht dabei der Sprung 
eines Elektrons vom höchsten besetzten ins niedrigste 
leere Orbital. Die starke Aufspaltung dieser Bande ist die 
sogenannte „Schwingungsfeinstruktur”. Sie macht sich 
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Abb. 30: Ultraviolettspektrum von all-trans-Lycopin (ausge- 
zogene Kurve) und von neo-Lycopin (gestrichelter Kurvenzug). 


immer dann in solch ausgeprägter Weise bemerkbar, 
wenn sich bei der Anregung die Bindungsabstände in 
dem Molekül stark ändern. 

Ebenfalls eingezeichnet in die Abb. 30 ist das Absorp- 
tionsspektrum von neo-Lycopin, einem Isomeren, in dem 
die zentrale Doppelbindung nicht cis-, sondern trans- 
ständig ist, Die Spektren der beiden Isomeren unter- 
scheiden sich vor allem dadurch, daß im neo-Lycopin 
eine Bande bei 320-380 nm auftritt, die im all-trans- 
Lycopin völlig fehlt: der sogenannte cis-Peak. Wie kommt 
diese Absorption zustande? 

Wir sehen uns die beiden längstwelligen Absorptionen 
im all-trans-Lycopin in unserem Kugelmodell an, indem 
wir an die Stelle jeder Doppelbindung eine Kugel setzen 
und dann die beiden der in Abb. 28 vorgestellten 
Schwingungsmöglichkeiten realisieren (Abb. 31). 


Iysssssreeee 
elektrisches Feld kann angreifen, A= 450-500nm 
SSISe ss. 


Abb. 31: Die beiden längstwelligen Anregungen im all-trans- 
Lycopin im mechanischen Kugelmodell. 
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Bei der längstwelligen Anregung schwingen alle Kugeln 
in einem bestimmten Zeitpunkt nach rechts, im 
nächsten nach links. Eine elektromagnetische Welle, 
die in der richtigen Richtung auf das Molekül trifft, 
kann diese Schwingungen anregen (man denke sich 
beispielsweise eine der Kugeln in der Längsrichtung 
„angetupft”; es würden alle anderen Kugeln nach einiger 
Zeit mitschwingen). Im Spektrum erscheint daher bei 
der Wellenlänge dieser Anregung eine Absorptions- 
bande. 

Bei der nächst höheren Anregung schwingt die eine 
Hälfte der Kugeln im Takt gegen die andere Hälfte. 
In der Mitte der Kette ist gleichsam ein Schwingungs- 
knoten. Diese Schwingung kann durch Betupfen einer 
Kugel von außen nicht angeregt werden, denn es 
schwingen ebenso viele Kugeln in der „richtigen” wie 
in der „falschen” Richtung. Man sagt auch, der Elektro- 
nenübergang, der zu dieser Anregung gehört, ist „ver- 
boten”, und deshalb tritt er im UV-Spektrum der 
Substanz auch nicht auf. 

Im neo-Lycopin mir seiner zentralen cis-Doppelbindung 
(Abb. 32) liegen die Verhältnisse anders. 


zer 


elektrisches Feld kann angreifen A= 450 - 500 nm 


elektrisches Feld kann angreifen A= 320 -380 nm 
Abb. 32: Die beiden längstwelligen Anregungen der n-Elek- 
tronen im neo-Lycopin und ihre Darstellung im mechanischen 
Kugelmodell. Beide Anregungen sind erlaubt und führen zur 
Absorption elektromagnetischer Wellen der passenden Wellen- 


länge. 


Die längstwellige Anregung ist erlaubt: alle Kugeln be- 
wegen sich im Takt nach rechts, dann nach links 
(die Bewegungen nach oben bzw. nach unten heben 
sich gegenseitig auf, so daß die Polarisationsrichtung 
streng horizontal in der gezeichneten Lage verläuft). 
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Aber auch die kürzerwellige Anregung ist erlaubt: 
denn es schwingen zwar die horizontalen Komponenten 
der Kugeln paarweise gegeneinander; aber alle Kugeln 
schwingen, durch den Knick im Molekül, im Takt nach 
oben und dann wieder nach unten. Die Polarisations- 
richtung dieser Anregung steht also senkrecht zur Längs- 
achse des Moleküls. So macht sich also die Struktur- 
änderung eines Moleküls auf eindeutige Weise in seinem 
UV-Spektrum bemerkbar - allerdings nicht immer auf 
so erklärbare Weise wie im Fall des cis-Peaks der 
Carotine! 


Chemilumineszenz - kaltes Licht 


Es gibt wohl kein physikalisches oder chemisches 
Phänomen, das so deutlich und sichtbar einen Einblick 
in die Struktur von Molekülen gibt wie das Phänomen 
„Farbe”. Dies zu zeigen war das Ziel dieses Kapitels. 
Wesentlich beeindruckender, weil ungewohnter, ist 
jedoch der Vorgang, bei dem nicht Licht von Molekülen 
absorbiert wird, sondern im Verlauf chemische Um- 
setzung ausgesandt wird. Solche „Chemilumineszenzen” 
beinhalten immer etwas Geheimnisvolles; sei es das 
Leuchten von faulendem Holz oder die Farbe eines 
Tiefseefisches: dieser Vorgang, daß nämlich bei einer 
chemischen Reaktion nicht Wärme frei wird, wie wir 
es gewohnt sind, sondern Lichtenergie, hat die Natur- 
forscher immer fasziniert. Das Element Phosphor ver- 
dankt seinen Namen dieser Erscheinung, und das 
periodische Leuchten von Glühwürmchen istauch nichts 
anderes als die Umwandlung von chemischer Bindungs- 
energie in die Energie von Photonen. An einem Beispiel 
wollen wir uns die Entstehung dieses „kalten Lichts”, 
wie es schon Aristoteles nannte, genauer ansehen. 

In einem Glasbecher wird der Farbstoff Violanthron 
in Chloroform gelöst (0,25 g auf 30 ml). Die Lösung 
wird überschichtet mit einem Gemisch von 30 ml 30% 
H,O; in 100 ml 3n NaOH und anschließend wird Chlor- 
gas in das Gemisch eingeleitet. Beim Aufsteigen umgibt 
sich jede Gasblase mit einem carminfarbenen Leuchten. 
Diese Chemilumineszenzreaktion ist insofern typisch, 
als es sich um eine Redoxreaktion handelt, die zu der 
Abstrahlung von Licht führt. Und zwar hat man sich 
vorzustellen (Abb. 33), daß durch die oxidierende Wir- 
kung des Chlor/Peroxidgemisches im zentralen Ring 
des Violanthronmoleküls eine Sauerstoffbrücke einge- 
führt wird. 

Die Brücke wird, in Form von molekularem Sauerstoff, 
wieder abgespalten, wobei der Farbstoff zurückgebildet 
und die überschüssige Energie als Licht abgestrahlt wird. 


Abb. 33: Zur Chemilumineszenz von Violanthron. 


Elektronen - das A und O in der Chemie 


Als wir, zu Beginn dieses Buches, uns daran machten, 
chemische Verwandtschaften unter den Elementen und 
dann die Gründe dafür zu suchen, war noch nicht 
vorauszusehen, welche überragende Rolle die Elek- 
tronen und ihre Wechselwirkung mit Atomkernen und 
-rümpfen bei diesem Problem spielen würden. Wir sind 
auf sie gestoßen, als es galt, die besondere Stabilität 
bestimmter Ionensorten zu erklären. Die „magischen 
Zahlen”, Elektronenbesetzungen, die in den Edelgasen 
a priori verwirklicht, bei anderen Elementen durch 


Elektronenaufnahme oder -abgabe angestrebt werden, 
verloren ihre Magie, als wir das Verhalten von Elektronen 
näher untersuchten. 

Die Wellen-Partikel-Dualität, ein zunächst ungewohntes 
Konzept für die Beschreibung von atomaren Partikeln, 
also auch von Elektronen, und die Vorstellung, daß 
Elektronen in den abgeschlossenen Räumen der Atome 
stehende Wellen ausbilden, führten uns zum Begriff der 
„Orbitale” und von dort, in einem im Grunde simplen 
Abzählschema, zum Periodensystem der Elemente. 

Die Aussagekraft dieses Systems haben wir wohl nur zu 
ahnen begonnen; aber Konturen wurden bereits sicht- 
bar: die Regionen der Metalle und Nichtmetalle etwa, 
die Stellung der Säure- und Basebildner oder der edle 
oder weniger edler Charakter von Elementen. 

Auch die chemische Bindung, das Bestreben der Atome, 
sich zu größeren Atomverbänden zusammenzutun, 
führten wir auf die beiden Merkmale der Elektronen 
zurück: auf der einen Seite möglichst kontrahierte 
Orbitale um die Atomkerne herum zu bilden, auf der 
anderen, infolge ihres dualen Charakters, möglichst 
ausgedehnte mehrere Kerne umfassende Wolken zu 
verwirklichen. 

Und was wir sehen von der Materie, sind letztlich auch 
die Elektronen, allerdings indirekt durch die Wechsel- 
wirkung mit dem sichtbaren Bereich der elektromagne- 
tischen Spektrums. Es ist schon faszinierend, zu sehen, 
wie eine Theorie, die Quantentheorie der Materie, so zu 
einer umfassenden Beschreibung unserer Welt führt. 
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Kaliumtransport 48 
Kalkbrennen 41 
Kalklöschen 41 
Kalkmörtel 42 
Kalkspat 41 

Karies 31 

Katalysator 34,119 
Katodenvorgang 29 
Kautschuk 179 
Kelvin-Skala 27 
Kernladungszahl 63, 70 
Kernmodell 63 
Kernreaktion 70 
Kernverschmelzung 109 
Kesselstein 40 

Kiese 191 

Kieselsäure 145 
Kirchhoff 16 
Knallgas 119 
Knochenerweichung 49 
Kobaltglas 16 
Kochsalz 145 
Kohlendioxid 175 
Kohlenstofftetraeder 130 
konjugierte Polyene 181 
Kontaktkorrosion 159 
Konturlinien 95 
Koordinationszahl 18 
Korrosion 159,164 
Korrosionsschutz 164 
Kreiswellen 80 
Kryolith 193 

Krypton 52 
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kubisch-dichteste Kugel- 
packung 196 
kubisch flächenzentrierte 
Packung 195 
kubisch-raumzentrierte 
Kugelpackung 197 
kubisch raumzentrierte 
Packung 195 
kubisch-raumzentriertes 
Gitter 19 

Kubische Kristalle 17,45 
Kupfer 193,197 
Kupferbromid 33 
Kupferchlorid 33 
Kupferjodid 205 
Kupferkies 191 
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Langmuir-Fackel 120 
Lavoisier 69, 103 
Leclanche-Element 163 
Leitfähigkeit 197 
Leitfähigkeitsmessung 148 
Leitfähigkeitstitration 149 
Leitungsband 201 
Leuchtstoffe 57 
Leuchtstoffröhre 56 f. 
Linienspektren 17,40 
Lipscomb 131 

Lithium 17,101 
Lithiumchlorid 17 
Lithiumhydrid 73,132 
Lithiummolekül 124 
Lithiumnitrid 21 
Lithiumoxid 21 
Löslichkeit 41 
Löslichkeit der Carbonate 


40 
Löslichkeit von Erdalkali- 
salzen 4 
Lösungstension 152 


M 
Magnesium 39 
Magnesiumchlorid 43,145 
Magnesiummetall 46 
Magnesiumoxid 46 
Mangandioxid 162 
Marsden 61 
Massendefekt 66 
Massenspektrometer 65 
Massenspektroskopie 46 
Massenzahl 66 
Materiewellen 82,87 
Meerwasser 25,39 
Mendelejeff 103, 105 
Metallcharakter 137 
Metalle 189 
- Dichten, Schmelzpunkte, 
Siedepunkte, Strukturen 
der 194 
Metallgitter 19 
Methan 130 
Meyer 103, 105 
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Millikan 64 

Mitfällung 48 
Modifikationen 200 
Molekülassoziation 141 
Molekülorbitale 121 
Moseley 104 
Moseleysches Gesetz 104 
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n-Leitung 204 
Na-Doppellinie 16 

Na -Mangel 49 
Nachweis von Eisenionen 
165 

Natrium 16 
Natriumchlorat 35 
Natriumdampflampe 57 
Natriumhydrid 142, 146 
Natriumhydroxid 29 
Natriumhypochlorit 35 
Natriumoxid 74 
Natriumperchlorat 35 
Natriumperoxid 21 
Natronlauge 29 
Nebengruppenelemente 112 
Neon 52 

Neonröhre 57 
Nernstsche Gleichung 156 
Nervenfunktion 48 
Neutron 66 
Nichtmetallcharakter 137, 
201 

Nitride 168,194 
Nitridion 74 

Nonactin 48 
Normalpotentiale 155 
Normalwasserstoffelektrode 
154 

Nukleone 66 

Nuklid 66, 110 
Nullpotential 154 


[0) 
Orbital 93 f., 96 ff., 

108 
Orbitalenergien 183 
Ordnungszahl 64 
Ostwald-Verfahren 177 
Oxide 45 
Oxidion 43, 74,147 
Oxidation 151,158 
Oxidationsmittel 158 
Oxidationsstufen 193 
Oxidationszahlen 159 


B: 

P-Leitung 204 
ph-Wert 149 
n-Bindungen 185 


Packung der Metallatome 19 


Parallelschaltung 162 
Pauli 105 
Pauli-Verbot 101 
Perchloration 35 


Periodensystem der che- 
mischen Elemente 103 
Phosphore 57 
Phosphorpentoxid 173 
Phosphorprobe nach 
Mischerlich 174 
Phosphorsäure 145 
Phosphortrioxid 173 
Phosphorwasserstoff 134 
photoelektrischer Effekt 59 
Photoelektronen 183 
Photoelektronenspektros- 
kopie 182 
Photoelektronenspektrum 
184 
Photoelektronenspektrum 
von Butadien 186 
Photoelektronenspektrum 
von Wasser 184 
Photoleiter 204 
Photosynthese 49 
Photowiderstand 204 
Platinmetalle 195 
Pipelines 165 

Pipette 28 

Plücker 56 

Plutonium 109 
Polarisation 144 
polarisierte Atombindung 
137 

Polonium 109 
Polymerisation 178 
Polyvinylchlorid 178 
Potential 154 
Potentialdifferenz 154 
Potentiometrie 160 
Pottasche 15 

Protolyse 143 

Proton 143 
Protonenakzeptor 143,147 
Protonendonatoren 143 
Proust 69, 103 


Quecksilberdampflampe 57 
Quecksilberverfahren 29 


R 

Radienverhältnis 18 
radioaktiv 109 
radioaktives Element 48 
Radioaktivität 110 
Radium 48, 109 
Radon 52 
Raffination 193 
Ramsey Sf. 
Rayleigh 51 
Realpotentiale 155 
Redoxgleichung 159 
Redox-Titration 161 
Reduktion 151,158 
Reduktionsmittel 158 
Reduzieren 158 
Referenzelektrode 160 


Reibung der Elektronen 198 
Reihenschaltung 162 
relative Atommasse 22 
relative Atom-Molekül- 
massen 54 

relative Atommassen der 
Halogene 28 

Retinal 181 

Röhren 56 
Röntgeninterferenzmuster 
17 
Röstreduktionsverfahren 
191 

Rubidium 16 
Rubidiumchlorid 17 
Ruhemasse 77 
Rumpfelektronen 176 
Rutherford 61 


Ss 
Säure-Base-Reaktionen 147 
Säuren 29,143 
Salpetersäure 144, 162, 177 
Salzbildner 25 
Salzbildungsperioden 38 
Salzbrücke 152 
Salzgehalt der Meere 37 
Salzlagerstätten 25 
Salzsäure 29,143 
Satz von Avogadro 54 
Sauerstoffmolekül 175 
Scandium 107 
Sedimentgesteine 41 
Siedepunkte 194 
o-Bindungen 185 
Silberbromid 26 
Silberchlorid 25, 205 
Silberchromat 28 
Silberhalogenid 28 
Silbernitrat 28 
Silizium 202 
Siliziumtetrachlorid 135, 
145 
Siliziumtetrafluorid 33 
Silikate 145 
Siliziumdioxid 175 
Soda 15 
Spannungsenergie 174 
Spannungsreihe 157,193 
Spektroskopie 16 
Spektroskop 17 
Spektrum 16 
spezifische Ladung 65 
Spezifischer Widerstand 
197 £. 
sp2-Hybridisierung 185 
sp%-Hybride 170 
Supraleitfähigkeit 198 


Sch 

Schichtengitter 34 
Schmelztemperaturen 195 
schwarzer Phosphor 169, 
175 


Schwefelhexafluorid 145 Tetrachlorkohlenstoff 135 Valenzstrichformeln 127 weißes ß-Zinn 200 


Schwefelsäure 144, 146 Thallium 138 Verchromen 165 weißer Phosphor 173 
Schwefeltrioxid 145 f. Thermische Zersetzung der Verdampfungswärme 140 Wellenfunktion 88 
Erdalkalicarbonate 43 Verfahren von Goldschmidt Wismut 167, 201 
St Thiosulfatkomplex 158 138 Wismutpentoxid 168 
Stahl 193 Titan 48 Verkupfern 157 Wismuttrifluorid 168 
Stehende Wellen 82 Titancarbid 191 Verrosten 165 Wismutwasserstoff 134 
Steinsalz 38 Titandioxid 191 Verzinken 165 Wolfram 193 
Stickstoffmolekül 170 Titration 28 vonLinde 52 
Stickstoffpentoxid 168 trans 179 Vorzeichen von Elektroden x 
Stickstofftribromid 139 154 Xenon 7 
Stickstofftrichlorid 139 U 
Stickstofftrifluorid 139, 169 Übergangselemente 107 w 
Stickstofftrioxid 168 Übergangsmetalle 107 Wärmeleitfähigkeit 116, zZ 
Stöße 58 Überlappung 124 198 Zechsteinmeer 38 
Stoßanregung S8f. Umladungsreaktion 151 Wärmestrahlung 204 Zellmenbran 48 
Streuexperiment 62 unedel 157 Wasser 128 Zement 2 
Strontium 40 Universalindikatoren 149 Wassergas 115 Zink 107 
Natriumchlorid-Struktur 17 Unterschale 106 Wasserstoff 29, 73,115 Zinkat-Ionen 152 
Strukturen der Metalle 194 Uran 48 Wasserstoffbrückenbin- Zinkblende 191 
ur \ dungen 141 Zinkblende-Typ 202 
I V Wasserstoffionen 21 Zinksulfid 202 
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Jean Putz: 
Elektronik. 


Das komplette System: 


die Elektronik 


Hiorausdenei 


Einführung in die 
Elektronik 


7. Auflage, 288 Seiten, zahlreiche Ab- 
bildungen, Format 18,7 X 24 cm, kart., 
DM 29,80 ISBN 3-8025-1022-4 


Dieses Buch zum Fernsehkurs hat 
sich als Standardwerk in der betrieb- 
lichen Ausbildung und in Schulen 
bewährt. Nach einer Einführung in 
die Grundlagen der Elektronik wird 
die Halbleitertechnik behandelt, 
und auf Anwendungsbereiche und 
Fabrikationstechniken von elektro- 
nischen Bauelementen eingegan- 
gen. 
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Experimente: 
Elektronik 


2. Auflage, 272 Seiten, zahlreiche Ab- 
bildungen, Format 18,7% 24 cm, kart., 
DM 34,- ISBN 3-8025-1073-9 


Dieses Buch verbindet grundle- 
gende Experimente mit ausgereif- 
ten Schaltungsvorschlägen. Was im 
Band Einführung in die Elektronikan 
Praxis offen blieb, wird hier mit mo- 
dernsten Bauanleitungen ausgefüllt. 


DO) 
vos 


Postfach 18 02 69, 5000 Köln 1 


Einführungsbuch, 


Experimentier- 
und Bastelbuch, 


Bausätze. 


Elektronische 
Bausätze 


Experimente und Schaltungen aus 
dem Buch Experimente: Elektronik 
lassen sich mit Hilfe der Bausätze 
ohne großen Aufwand realisieren. 
Alle Bausätze enthalten eine ge- 
druckte Schaltung und alle zur 
Funktion benötigten Bauelemente 
sowie eine Aufbauanleitung. 


Fordern Sie unseren Spezialprospekt 
mit Bausatzliste an! 
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Dieser zweite Band der Einführung in die Chemie steht gewissermaßen senkrecht auf dem ersten. 
Während Teil 1 die Chemie nach Struktur-Eigenschaft-Zusammenhängen untersucht und dabei 
ein einfaches Atommodell zugrundelegt, wird in Teil 2 geschildert, wie die Elektronenstruktur der 
Atome aussieht, was die Verteilung von Elektronen in Atomen und Atomverbänden bestimmt und 
wie natürlich sich die unendliche Vielfalt der Phänomene in der Chemie ordnet, wenn man sie 
vom hier eingenommenen Standpunkt aus betrachtet. I Band 1 und der vorliegende Band 2 
sind Begleitbücher zum Studienprogramm Chemie des ZDF. Sendungen und Bücher sind also 
aufeinander bezogen. Trotzdem entgeht den Lesern, die die Sendungen nicht oder nur teil- 
weise verfolgen konnten, kein Detail, weil die Autoren eine geschlossene und vollständige 
Darstellung der Inhalte geben. I} Obwohl keine Vorkenntnisse verlangt werden, führt 
dieses Buch den Leser schnell und ohne Umwege auf zentrale Fragen und Inhalte 
der modernen Chemie. Liebhaber der Chemie bekommen kompetente Auskunft 
auch über tieferliegende Zusammenhänge. Lehrer erhalten einen Überblick 
über moderne Sichtweisen und neueste Forschungsergebnisse. Schüler 
und Studienanfänger können sich Zusammenhänge erschließen, die 
nur schwer anhand klassischer Systematik zu erkennen sind. 


